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ai activité de l’espèce i  
A facteur pré-exponentiel  
Ci ou [i] concentration de l’espèce i mol kg-1 ou mol cm-3 
Ci(0,t) concentration de l’espèce i à la surface de l’électrode mol kg-1 ou mol cm-3 
Di coefficient de diffusion de l’espèce i cm2 s-1 
E potentiel V 
E° potentiel standard d’oxydo-réduction V 
Eapp potentiel d’oxydation apparent V 
Ecorr potentiel de corrosion V 
Ea énergie d’activation J mol-1 
E(w) perturbation en potentiel V 
ΔE amplitude des impulsions carrées V 
F constante de Faraday (96485) C mol-1 
f fréquence Hz 
ΔrG° enthalpie libre standard de réaction J mol-1 
ΔrGf(i) enthalpie libre de formation du composé i  J mol-1 
I courant A 
I(w) intensité, réponse à la perturbation en potentiel A 
i densité de courant A cm-2 
icorr densité de courant de corrosion A cm-2 
ilim densité de courant limite A cm-2 
ip densité de courant du pic de diffusion A cm-2 
δip densité de courant différentiel du pic de diffusion A cm-2 
K constante de réaction  






Kp constante de solubilité mol cm-3 atm-1 
Ks produit de solubilité  
M masse molaire g mol-1 
M métal  
M+ou Mn+ forme oxydée du métal M  
mi masse de l’espèce i g 
n nombre d’électrons échangés  
ni quantité de matière de l’espèce i mol 
ox espèce oxydante  
pi pression partielle du gaz i bar 
Q quantité de courant C cm-2 
R constante molaire des gaz parfaits (8,314) J mol-1 K-1 
Rp résistance de polarisation Ω cm2 
red espèce réductrice (forme réduite de ox)  
S surface cm2 
T température K 
t durée d’essai s 
vcorr vitesse de corrosion mm an-1 
W1/2 
largeur à mi-hauteur du pic de densité de courant 
différentiel V 
x fraction molaire % mol. 
Z impédance Ω cm² 
Z’ partie réelle de l’impédance Z (résistance) Ω cm² 
Z’’ partie imaginaire de l’impédance Z (capacitance) Ω cm² 
   
   
α coefficient de transfert de charge  
αox coefficient de transfert de charge anodique  
αred coefficient de transfert de charge cathodique  
βox coefficient de Tafel anodique  
βred coefficient de Tafel cathodique  
δ profondeur d’attaque cm 
η surtension V 






γi coefficient d’activité de l’espèce i  
μ masse volumique kg m-3 
v vitesse de balayage V s-1 
φ déphasage  
w pulsation  
   
 
  
























Ce travail de thèse a été mené par EDF R&D, en collaboration avec le Laboratoire de Génie 
Chimique à Toulouse (LGC) et le CEA Saclay.  
Son déroulement s’est tout d’abord effectué au LGC et a consisté en une formation à la 
méthodologie et aux manipulations expérimentales en fluorures fondus sur une installation 
dédiée à ce type d’essais. Celle-ci a été transposée et validée au sein du laboratoire 
FLUORIDE chez EDF R&D aux Renardières où s’est déroulée la suite du travail.  
Ce projet a également bénéficié du soutien de la Commission Européenne (projet ACSEPT – 
N° 211267) et des programmes GEDEPEON (Gestion des déchets et production d’énergie par 
des options nouvelles) et PACEN (Programme sur l’aval du cycle et l’énergie nucléaire) du 
CNRS. 
 
Dans le cadre du développement des systèmes nucléaires de Génération IV [1], les sels 
fondus, et plus particulièrement les fluorures fondus, sont envisagés pour deux applications : 
combustible pour le Réacteur à Sels Fondus ou fluides caloporteurs pour les circuits primaire 
et secondaire des différents réacteurs. Ils pourraient également être utilisés en tant que 
solvant, du fait de leurs remarquables propriétés solvatantes, pour le retraitement poussé de 
combustible nucléaire usé de réacteurs actuels et futurs. Quelle que soit l’application 
considérée, la compatibilité des matériaux de structure avec les sels fondus à haute 
température est une question clé pour la viabilité des procédés.  
  
Les nombreuses campagnes d’essais pour le développement du Réacteur à Sels Fondus, 
réalisées dans les années 50-70 à l’Oak Ridge National Laboratory (ORNL – USA), avaient 
pour objectif majeur de concevoir un alliage compatible avec ces sels fondus et ont produit 
une grande quantité de données expérimentales sur la corrosion de matériaux en fluorures 
fondus [2, 3]. Les études ont conduit au développement de l’Hastelloy-N. Cet alliage de base 
nickel contient entre 15 et 18 % massique de molybdène, qui apporte au matériau la résistance 







résister à l’oxydation par l’air grâce à la formation d’une couche d’oxyde de surface [3, 4], et 
5 % massique de fer qui permet d’ajouter le chrome dans le matériau sous la forme d’un 
ferrochrome, moins coûteux que le chrome pur [2]. 
L’importante quantité d’essais a également fourni des indications sur le comportement 
macroscopique des matériaux étudiés ; très peu de données fondamentales permettant de 
comprendre les mécanismes d’oxydation et les réactions ayant lieu entre les matériaux et les 
milieux fondus ont été proposées.  
 
Dans ce contexte, l’objectif de ce travail est d’étudier les interactions fluorures 
fondus/matériaux afin d’apporter les données nécessaires à la compréhension des phénomènes 
de corrosion d’alliages dans ces milieux.  
L’originalité de l’étude réside dans l’utilisation de techniques électrochimiques. En effet, les 
études de corrosion en fluorures fondus ont jusqu'à présent été menées essentiellement au 
moyen d’essais d’immersion, suivis de mesures de perte de masse, d’analyses de sels et 
d’observations de la microstructure des matériaux attaqués [5-7]. Les méthodes 
électrochimiques, classiquement utilisées en milieu aqueux, permettent d’obtenir des données 
précises sur les réactions entre des matériaux immergés et l’électrolyte, de mesurer des 
cinétiques d’oxydation et de caractériser des produits de corrosion. Une installation dédiée à 
l’étude de phénomènes en fluorures fondus par électrochimie a ainsi été réalisée et utilisée. La 
validation de l’utilisation de ces techniques pour obtenir des informations sur la corrosion de 
matériaux en milieux fluorures fondus constitue la première étape du travail.  
Il s’agit, ensuite, de mettre au point une méthodologie d’étude permettant d’analyser le 
système, de déterminer les conditions expérimentales dans lesquelles ont lieu les essais et 
d’identifier les paramètres influençant le comportement des matériaux. En effet, la physico-
chimie du mélange de fluorures et des matériaux joue un rôle essentiel dans les interactions 
entre l’électrolyte et les différents matériaux. Néanmoins, les conditions thermochimiques 
imposées au système fluorures fondus/matériaux n’ont jamais été clairement identifiées dans 
les travaux déjà effectués dans ces milieux.  
Afin de définir ces conditions d’essais et d’évaluer l’influence de différents paramètres sur le 
comportement des matériaux en contact avec les mélanges de fluorures fondus, des systèmes 
simples, des métaux purs, ont tout d’abord été étudiés. Le comportement d’alliages binaires, 
ternaires et industriels a ensuite été exploré afin d’apprécier les analogies éventuelles entre le 
comportement de ces matériaux complexes et celui des métaux purs. Le choix des différents 
métaux et alliages testés a été guidé par la composition de l’Hastelloy-N.  
Enfin, les techniques électrochimiques fournissant des données instantanées sur la corrosion 







des éléments sur le comportement macroscopique, afin d’évaluer le lien entre les informations 
déduites de ces deux méthodes.  
 
Le premier chapitre du manuscrit présente une étude bibliographique des problématiques liées 
aux interactions entre les fluorures fondus et les matériaux de structure. Les propriétés 
physico-chimiques des milieux fondus et en particulier la fluoroacidité du mélange, la 
présence d’impuretés et les propriétés oxydo-réductrices du milieu, influent sur le 
comportement des métaux. Ceci est appuyé par les nombreux résultats des études de l’ORNL 
qui mettent également en évidence les limites des techniques d’analyses utilisées. En effet, 
très peu de données fondamentales ont été proposées, seules des informations macroscopiques 
sur la corrosion des matériaux ont été exposées.  
La caractérisation des réactions ayant lieu à l’interface sels fondus/métal est classiquement 
réalisée à l’aide de techniques électrochimiques. La seconde partie de ce chapitre présente 
donc les différentes méthodes envisageables, encore peu appliquées en fluorures fondus. 
 
Un dispositif expérimental et des techniques électrochimiques dédiés à l’étude des 
interactions entre fluorures fondus et matériaux ont été utilisés et sont présentés dans le 
deuxième chapitre. Les différents matériaux et mélanges de fluorures sont également exposés, 
ainsi que les méthodes d’analyse chimique (ICP-AES) et microstructurales (MEB+EDX, 
DRX) utilisées pour la caractérisation des produits en solution et des électrodes après essais.  
 
Le troisième chapitre concerne l’étude exploratoire du comportement de systèmes simples. 
Elle s’effectue en deux étapes. La première consiste à comparer les résultats obtenus 
expérimentalement et les calculs thermochimiques concernant les potentiels d’oxydation des 
métaux purs, Cr, Fe, Ni, Mo et W, afin d’évaluer leur stabilité relative. Des fluorures 
métalliques, ajoutés au mélange sous forme de soluté, ont également été étudiés afin de 
caractériser le comportement des formes oxydées de certains métaux. L’ensemble de ces 
résultats fournit des informations sur les conditions thermochimiques imposées au système 
fluorures fondus/matériaux qui soulignent l’importance d’identifier le couple oxydant-
réducteur régissant les réactions dans le milieu, étude qui constitue la deuxième partie du 
chapitre.  
 
Dans le dernier chapitre, les résultats des études de corrosion par les techniques 
électrochimiques sont exposés. Ces dernières ont permis d’estimer des vitesses de corrosion 
instantanées et d’évaluer l’influence, sur les vitesses de corrosion, de plusieurs paramètres, 
tels que la composition du matériau, la température, la nature du mélange de sels fondus et la 







industriels) afin d’évaluer l’influence de leur composition et le lien possible entre les données 
obtenues pour les métaux purs et celles de ces matériaux complexes.  
Des essais d’immersion ont également été réalisés dont les résultats ont été comparés à ceux 
obtenus par les essais électrochimiques ; l’objectif étant de confronter les informations issues 
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Ce chapitre présente dans un premier temps le contexte de l’étude : le développement de 
différents procédés nucléaires utilisant des fluorures fondus et les problèmes associés à la 
mise en œuvre de ces milieux. Les problématiques liées à la compatibilité des matériaux 
métalliques de structure avec les mélanges de fluorures sont ensuite exposées ; en particulier, 
les interactions physico-chimiques entre les matériaux et les sels de fluorures à haute 
température. Enfin, la dernière partie est consacrée, à l’aide d’exemples issus des chlorures 
fondus, à la présentation de techniques électrochimiques, couramment appliquées en milieux 
aqueux et dans certains milieux de sels fondus, qui permettent de caractériser les interactions 
entre les matériaux étudiés et les électrolytes.  
I.1 Applications  des  fluorures  fondus  dans  le  nucléaire : 
procédés et matériaux de structure 
I.1.1 Historique et applications des fluorures fondus 
Les fluorures fondus ont été principalement étudiés et utilisés pour le nucléaire dans le cadre 
de programmes de recherche pour le développement du Réacteur à Sels Fondus (RSF). Ces 
travaux ont été essentiellement réalisés aux Etats-Unis, à l’Oak Ridge National Laboratory 
(ORNL) entre les années 50 et 70, en France, au sein du groupe de travail EDF-CEA entre 
1973 et 1983, en Russie, au Kurchatov Institute of Atomic Energy entre 1976 et 1986. Dans la 
littérature ouverte, sont surtout disponibles les résultats des études issues de l’ORNL. 
Néanmoins, depuis quelques années, les fluorures fondus sont l’objet d’un regain d’intérêt 
toujours dans le cadre d’applications nucléaires pour la quatrième génération de réacteurs : 
combustible pour le RSF ou fluides caloporteurs pour les circuits primaire et secondaire des 
différents réacteurs. Ils sont également envisagés comme solvant pour le retraitement poussé 
de combustible nucléaire usé de réacteurs actuels ou futurs. 
 
Le concept du RSF présente l’avantage d’utiliser un combustible fluide. Les raisons évoquées 
de nos jours pour le choix de ce fluide sont les mêmes que celles proposées à l’époque pour le 






RSF. Les sels fondus sont apparus comme les plus adaptés car ils permettent d’éviter les 
problèmes d’inhomogénéité, d’érosion, d’instabilité sous rayonnement et d’insolubilité des 
produits de corrosion [1]. Le milieu doit de plus satisfaire aux conditions suivantes [2-5] :  
9 faible absorption des neutrons par les éléments du sel autres que les composés 
fertiles et fissiles,  
9 stabilité sur toute la gamme de température de travail et sous irradiation,  
9 capacité de dissolution des matériaux fissiles et fertiles en concentrations 
importantes, 
9 faible tension de vapeur, 
9 propriétés physiques adaptées à son utilisation en tant que fluide caloporteur 
(conductivité thermique, viscosité et hydrodynamique),  
9 point de fusion acceptable (i.e. de l’ordre de 500°C),  
9 coût raisonnable, 
9 inertie suffisante vis-à-vis des matériaux de structure et du modérateur 
(corrosion faible). 
 
Plusieurs mélanges de sels ont été étudiés mais seuls les fluorures et les chlorures se sont 
avérés être des candidats sérieux pour les applications visées. Les fluorures fondus 
conviennent cependant mieux en termes de stabilité thermique, de pression de vapeur et de 
transfert de chaleur [2]. Les chlorures sont des milieux mieux connus mais ils répondent 
moins bien aux exigences requises pour le fluide [1, 3].  
Compte tenu des propriétés physico-chimiques imposées pour le choix du fluide, les 
différents programmes de recherche utilisaient les sels fondus de compositions suivantes : 
9 NaF-ZrF4-UF4 (53,1-40,7-6,2 % mol.) pour le Aircraft Reactor Experiment 
(ARE) à l’ORNL [1, 6], 
9 LiF-BeF2-ZrF4-UF4 (64-30-5-1 % mol.) pour le Molten Salt Reactor 
Experiment (MSRE) à l’ORNL [1, 6], 
9 LiF-BeF2-ThF4-UF4 (71,7-16-12-0,3 % mol.) pour le Molten Salt Breeder 
Reactor (MSBR) à l’ORNL [1, 6], 
9 LiF-BeF2-NaF-AnF3-LnF3 (15-27-58 % mol.) pour le projet russe MOlten Salt 
Actinide Recycler and Transmuter (MOSART) [7].  
 
Le concept français de RSF à l’étude actuellement, dont un schéma est présenté sur la Figure 
I-1, et renommé MSFR (Molten Salt Fast Reactor) [8, 9] est basé sur le fonctionnement du 
MSBR. Les différences essentielles résident dans l’utilisation d’un mélange de sels sans BeF2, 
LiF-ThF4, et dans l’absence d’un modérateur en graphite en cœur qui conduisent à un spectre 
neutronique rapide et à l’amélioration des performances du réacteur. Ce réacteur est 






également équipé d’un circuit de retraitement des sels pour éliminer les produits de fission, en 
ligne (bullage d’hélium) et sur un circuit secondaire (procédés pyrochimiques).  
 
 
Figure I-1. Schéma de principe en coupe du cœur du MSFR [8, 9] 
 
Comme mentionné précédemment, d’autres applications sont envisageables pour les fluorures 
fondus dans le domaine nucléaire. Pour ces procédés, les critères requis pour les sels sont 
différents, orientant le choix du mélange de fluorures vers des compositions autres que celles 
proposées pour le MSFR. Le Tableau I-1 présente un résumé de deux applications et de leurs 
contraintes, ainsi que les sels pressentis. Des travaux sont actuellement en cours afin d’étudier 
la faisabilité de ces procédés avec des fluorures fondus. En particulier, le projet européen 
ACSEPT (Actinide reCycling by SEParation and Transmutation) vise à identifier les voies de 
séparation et de retraitement des actinides contenus dans les combustibles actuels ainsi que 
dans les combustibles issus des différents concepts de réacteurs de 4ème génération [10].  
Tableau I-1. Applications nucléaires et fluorures fondus associés 
Applications  Critères sur le sel Nature des sels envisagés 
Caloporteur pour les circuits 
primaire et secondaire des 
réacteurs GENIV [11, 12] 
٧ Bonnes conductivité thermique et 
capacité calorifique, faibles tension de 
vapeur et viscosité  
٧   NaF-NaBF4 pour le RSF 
٧ En cours d’étude pour   les 
autres réacteurs 
Solvant pour le retraitement 
poussé de combustible nucléaire 
usé [13, 14] 
٧ Très bonne solubilité des produits de 
fission  
٧ Coefficient d’extraction maximum 
٧   Fluorures fondus  
٧   Mélange à base d’AlF3  
 






Enfin, les fluorures fondus sont actuellement utilisés dans des procédés industriels et 
principalement la production d’aluminium : le procédé Hall-Héroult permet d’obtenir de 
l’aluminium par électrolyse d’alumine Al2O3 dissoute dans un bain de cryolithe fondue, 
Na3AlF6 [15]. Ce mélange de fluorures a été choisi comme électrolyte car il dissout l’alumine.  
I.1.2 Compatibilité des matériaux avec les  fluorures fondus 
Quels que soient le mélange de fluorures fondus et l’application visée, la compatibilité des 
sels avec les matériaux de structure est primordiale : la dégradation des matériaux doit être 
minimisée afin d’assurer à l’installation une durée de vie optimale. L’ORNL a mené 
d’importantes campagnes d’essais visant, dans un premier temps, à proposer un alliage 
résistant à la corrosion par les fluorures fondus, puis à qualifier la corrosion de ce matériau et 
à identifier les paramètres intervenant dans cette attaque. Les travaux des autres organismes 
de recherche sur ces mêmes problématiques viennent compléter les résultats de l’ORNL par 
des études mettant en jeu des conditions expérimentales différentes. Dans le cadre de ce 
travail de thèse, les très nombreuses données sur la corrosion des alliages de structure dans les 
conditions du RSF ont été synthétisées dans un rapport bibliographique EDF [16]. 
I.1.2.1 Développement de l’Hastelloy­N 
Les études réalisées à l’ORNL ont abouti au développement d’un alliage de composition 
optimisée pour résister à la corrosion dans les fluorures fondus. Les propriétés requises pour 
les matériaux de structure en contact avec les fluorures sont les suivantes [17, 18] : 
9 bonne résistance à la corrosion par les fluorures fondus, 
9 résistance à l’oxydation par l’air acceptable, 
9 tenue mécanique dans les conditions d’utilisation (dont l’irradiation), 
9 stabilité d’un point de vue métallurgique sur une gamme importante de 
température, 
9 facilité de fabrication et de mise en forme des matériaux. 
 
Les travaux de l’ORNL ont débuté par des essais sur de nombreux alliages industriels. Les 
matériaux étaient soumis à des essais d’immersion (perte de masse, observations 
métallographiques des échantillons après essai) afin d’étudier leurs comportements en contact 
avec des mélanges de fluorures fondus. Ces tests ont montré que les alliages à base nickel, 
plus particulièrement l’Inconel 600 (Ni + 15 % mass. Cr + 7 % mass. Fe) offraient la 






meilleure compatibilité avec les fluorures fondus. Cependant, les observations d’échantillons 
testés en boucles à convection thermique dans le cadre du ARE ont montré une corrosion trop 
importante pour une utilisation à long terme [6]. Suite à ces nombreux tests, une campagne 
d’essais pour développer un alliage de composition optimale a été lancée. L’alliage de base 
considéré pour cette application était une base nickel contenant environ 15 à 20 % mass. Mo. 
Ce type d’alliage, comme l’Hastelloy-B, offre une très bonne résistance à la corrosion par les 
fluorures fondus mais ne possède pas les qualités requises en terme de résistance à 
l’oxydation à l’air et de tenue mécanique aux hautes températures de travail. L’addition de 
divers éléments d’alliages (Cr, Al, Ti, Nb, Fe, V et W) a permis de déterminer une 
composition optimale d’alliage, nommé Hastelloy-N (ou INOR 8) : Ni + 17 % mass. Mo + 
7 % mass. Cr + 5 % mass. Fe. Les compositions précises des trois alliages précités sont 
données dans le Tableau I-2.  
Tableau I-2. Compositions de l’Inconel 600, de l’INOR-8 et de l’Hastelloy-B [19] 
Composants 
Teneur dans l’alliage (% mass.) 
Inconel 600 INOR-8 Hastelloy-B 
Cr 14 - 17 6 - 8 1 (max) 
Fe 6 - 10 5 (max) 4 - 7 
Mo  15 - 18 26 - 30 
Mn 1 (max) 0,8 (max) 1 (max) 
C 0,15 (max) 0,04 - 0,08 0,05 (max) 
Si 0,5 0,35 (max) 1 (max) 
S 0,01 0,01 (max) 0,03 (max) 
Cu 0,5 0,35 (max)  
Co  0,2 (max) 2,5 (max) 
Ni 72 (min) base base 
 
Le molybdène apporte la résistance mécanique et vis-à-vis de la corrosion par les fluorures, le 
chrome confère à l’alliage une bonne résistance à l’oxydation par l’oxygène de l’air par la 
formation d’une couche d’oxyde de surface [19, 20], le fer permet d’ajouter le chrome dans le 
matériau sous la forme d’un ferrochrome, moins coûteux que le chrome pur [6]. L’addition 
des autres éléments (Al, Ti, Nb, W) renforce les joints de grains vis-à-vis de la fragilisation 
par les neutrons retardés et l’interaction avec le tellure.  







Au cours du développement de l’Hastelloy-N, de nombreuses études ont été entreprises à 
l’ORNL afin d’analyser le comportement en corrosion de l’alliage dans différents mélanges 
de fluorures, pressentis soit comme fluide combustible dans le réacteur, soit comme fluide 
caloporteur dans les circuits d’échange de chaleur. Une fois le sel et les matériaux choisis, les 
métaux ont majoritairement été testés dans des boucles à convection thermique ou forcée [19]. 
Divers mélanges à base de LiF-BeF2, FLiNaK, ZrF4-NaF et NaBF4-NaF ont été utilisés sous 
différentes conditions (température et durée d’essai) [21].  
Des éprouvettes d’alliages étaient retirés périodiquement au cours des essais pour un suivi de 
la corrosion : les éprouvettes étaient pesées et mesurées, puis caractérisées afin d’identifier les 
modifications métallographiques [21-23]; en parallèle des échantillons de sels étaient analysés 
afin de déterminer la nature et la quantité des espèces présentes (produits de corrosion, 
impuretés) [21]. Une approche similaire a été adoptée par les équipes russes lors des études de 
corrosion de matériaux dans les fluorures fondus [7, 24, 25] et également dans le cadre de 
travaux de recherche américains récents [26, 27].  
 
D’une manière générale, la corrosion se manifeste par un transfert de masse entre les zones 
chaude et froide des circuits [19, 22, 28]:  
9 les métaux de l’alliage de structure sont attaqués en zone chaude ; d’après les 
résultats expérimentaux, le chrome est attaqué préférentiellement, 
9 le gradient thermique crée un mouvement de convection du fluide vers la zone 
froide entraînant les produits de corrosion (en raison de la différence de densité 
des composés du sel entre les deux régions),  
9 dans la zone froide, les produits de corrosion précipitent et se déposent 
provoquant ainsi une obturation progressive des circuits.  
Le transfert de masse est représenté schématiquement sur la Figure I-2.  
 
Dans les zones chaudes des boucles, la corrosion conduit à une perte de masse associée à un 
appauvrissement en chrome dans l’alliage à partir de la surface. L’influence de divers 
paramètres, tels que les constituants de l’alliage, la température d’essai, la présence 
d’impuretés dans le milieu, la nature du mélange de sels, a été étudiée. Les tendances 
suivantes peuvent être constatées [19]: 
9 les sels contenant du BeF2 semblent plus corrosifs que ceux contenant du ZrF4,  
9 la présence de LiF tend à accélérer la corrosion (sauf dans le cas où il est 
mélangé avec NaF), 






9 en présence d’UF4, l’épaisseur de la couche attaquée est globalement plus 
importante, 
9 l’INOR-8, contenant entre 6 et 8 % mass. de chrome, est moins attaqué que 
l’Inconel 600, qui en contient entre 14 et 17 % mass.,  
9 la profondeur d’attaque augmente avec la température,  
9 la perte de masse augmente avec la durée d’immersion,  
9 la vitesse de corrosion, calculée par le rapport de perte de masse sur la durée 
d’essai, diminue avec le temps.  
 
 
Figure I-2. Mécanisme de corrosion par transfert de masse sous gradient thermique [21] 
  
Les résultats ont également permis d’estimer les vitesses d’attaque des matériaux dans 
diverses conditions expérimentales. La vitesse de corrosion étant calculée comme le rapport 
de la perte de masse sur la durée totale de l’essai, celle-ci représente une vitesse de corrosion 
moyenne. Les données ont, de plus, orienté le choix des matériaux et des sels pour les 
différentes applications envisagées.  
Il n’existe pas ou très peu de données précises sur les différentes étapes de corrosion des 
métaux et plus particulièrement sur l’interaction entre les métaux des alliages et les 
composants du sel fondu.  






I.2 Physico­chimie des  fluorures  fondus et  interactions avec 
les métaux 
Les données disponibles sur la corrosion des alliages de base nickel en fluorures fondus 
concernent la compatibilité des matériaux de structure avec ces milieux. L’influence de divers 
paramètres, tels que les éléments constitutifs de l’alliage, la température d’essai, la présence 
d’impuretés dans le sel, la nature du sel, a été étudiée. Les résultats ont permis de mettre en 
évidence le comportement macroscopique des matériaux en termes de corrosion, néanmoins, 
très peu de données concernant les interactions entre les matériaux métalliques et les 
mélanges de fluorures fondus sont proposées.  
I.2.1 Réactions d’interface métaux /sels (système isotherme) 
La corrosion des matériaux se manifeste par l’oxydation des métaux de l’alliage du côté 
anodique, avec en parallèle, la réduction des espèces oxydantes présentes dans le milieu 
fondu, selon Eq. I.1 [29-31]. 
ܯ ൅ ݋ݔ ՜ ܯା ൅ ݎ݁݀ (I.1)
avec M, un métal de l’alliage, M+, sa forme oxydée, ox, l’espèce oxydante du milieu et red, sa 
forme réduite.  
Les oxydes métalliques sont généralement très solubles dans les solvants de fluorures alcalins 
[18, 19, 21-23, 27, 32, 33]. Il n’y a donc pas de passivation des matériaux de structure. Dans 
ces conditions, la corrosion est imposée par les équilibres thermodynamiques entre les 
différentes espèces du système.  
D’un point de vue thermochimique, la comparaison des valeurs des énergies libres peut 
permettre dans un premier temps de donner des indications sur les réactions entre les 
différents composés du milieu. Le Tableau I-3 présente les valeurs des énergies libres 
standard de formation de plusieurs fluorures.  
D’après ces données pour les corps purs et en considérant que la classification des espèces 
n’est pas modifiée en solution, il apparaît que le chrome est le métal qui forme le fluorure le 
plus stable parmi les métaux constitutifs du matériau de structure, soit CrF2, suivant 
l’équation Eq. I.2.  
ܥݎሺ௦ሻ ൅ ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܥݎܨଶሺ௦ሻ (I.2)






Ainsi, en tenant compte des espèces présentées dans le Tableau I-3 cela revient, par exemple, 
à considérer l’oxydation de Cr en Cr2+ par le sel LiF pur selon la réaction, Eq. I.3. 
2ܮ݅ܨ ൅ ܥݎ ՜ 2ܮ݅ ൅ ܥݎܨଶ (I.3)
Dans ce cas, le chrome est oxydé et le lithium réduit jusqu’à ce qu’un équilibre soit atteint au 
sein de la solution. La quantité de métal oxydé par ce type de réaction reste cependant faible 
[22]. Les valeurs d’énergie libre standard peuvent être comparées seulement en première 
approche : afin d’étudier la réactivité relative des espèces il faut en fait comparer les valeurs 
des énergies libres qui tiennent compte des activités des différents composés dans leur 
solvant. 
Les constituants du sel (LiF, NaF, BeF2 …) étant plus stables que les métaux de l’alliage, les 
réactions sont limitées et les milieux de fluorures alcalins fondus purs sont relativement 
compatibles avec les matériaux de structure [22].  
 
Tableau I-3. Energies libres standard de formation de divers fluorures à 800 et 600 °C [22] 
Elément Fluorure le plus stable 
Energie libre standard de formation par gramme 
atome de fluorite* (kJ (g atome de F)-1) 
800 °C 600 °C 
Métaux de structure 
Cr CrF2 -301 -322 
Fe FeF2 -276 -289 
Ni NiF2 -247 -264 
Mo MoF5 -239 -243 
Composants des sels fondus 
Li LiF -502 -523 
Na NaF -460 -481 
K KF -452 -473 
Be BeF2 -431 -417 
Zr ZrF4 -385 -402 
B BF3 -360 -368 
* A. Glassner. The Thermochemical Properties of the Oxides, Fluorides, and Chlorides to 
2500K, ANL-5750 (1957) 
 






I.2.2 Réactions  avec  les  impuretés  des  mélanges  de  fluorures 
fondus (système isotherme) 
Des impuretés sont également présentes dans les milieux d’étude (même en tant que traces) et 
les réactions d’attaque du chrome se font généralement avec ces impuretés, selon Eq. I.4 et 
Eq. I.5, ou avec les oxydes métalliques plus électropositifs déjà formés, selon Eq. I.6, [19, 22, 
27, 34, 35].  
2ܪܨ ൅ ܯ ՜ ܪଶ ൅ ܯܨଶ (I.4)
ܰ݅ܨଶ ൅ ܯ ՜ ܰ݅ ൅ ܯܨଶ (I.5)
ܱܰ݅ ൅ ܤ݁ܨଶ ՜ ܰ݅ܨଶ ൅ ܤܱ݁ (I.6)
Dans les équations Eq. I.4 et Eq. I.5, M est un métal de l’alliage, soit Ni, Fe ou Cr, mais pour 
toutes les réactions le chrome est le métal préférentiellement attaqué. La réaction décrite par 
l’équation Eq. I.5 peut avoir lieu également avec d’autres fluorures métalliques (ou toute 
forme complexée de ces fluorures) tel que FeF2 tant que l’ion métallique est plus oxydant que 
l’un des métaux de l’alliage. La réaction Eq. I.6 est suivie en général d’une réaction du type 
Eq. I.5 causant ainsi la corrosion du métal. La Figure I-3 montre l’influence de la présence 
d’impuretés (Fe, Ni et HF) en quantités variables sur la corrosion d’Inconel 600 : plus il y a 
d’impuretés, plus l’attaque est importante [36].  
 
La présence d’H2O et de O2 n’est pas désirée, elle conduit en effet à la formation d’impuretés. 
Des résultats dans le cas d’un fluide caloporteur illustrent bien ceci ; le mélange NaBF4-NaF a 
été plus particulièrement étudié [22]. Il a ainsi été montré qu’en milieux purs, les vitesses de 
corrosion de l’Hastelloy-N sont pratiquement nulles. Cependant, pour certains essais dans 
NaBF4-NaF, les vitesses de corrosion de l’Hastelloy-N étaient plus importantes que dans les 
systèmes primaires contenant des combustibles. En effet, la vitesse de corrosion estimée 
d’après les essais de perte de masse est d’environ 15 μm an-1 à 607 °C [22]. Ces vitesses de 
corrosion relativement élevées ont été expliquées par la présence de 500 ppm de H2O et O2 
contre moins de 100 ppm dans les mélanges de LiF-BeF2. Les impuretés H2O et O2 
interviennent dans l’attaque de Cr à travers la réaction suivante, Eq. I.7 :  
6ܰܽܨ ൅ 3ܰܽܤܨସ ൅ 3ܪଶܱ ൅ 2ܥݎ ՜ 3ܰܽܤܨଶܱ ൅ 2ܰܽଷܥݎܨ଺ ൅ 3ܪଶ (I.7)
La réaction Eq. I.7 se déroule en réalité en plusieurs étapes au cours desquelles se forme 
notamment HF qui réagit selon la réaction décrite par l’équation Eq. I.4 pour attaquer le 






chrome. La quantité d’oxydants étant relativement importante, cette réaction peut se faire 
également avec les autres métaux constitutifs de l’Hastelloy-N.  
 
 
Figure I-3. Influence de l’ajout d’impuretés, Fe, Ni et HF sur l’attaque d’Inconel 600 dans un 
mélange de fluorures fondus à 815 °C [36] 
 
De plus, les équations Eq. I.4 et Eq. I.5 peuvent être favorisées selon la solubilité des produits 
de corrosion qui dépend de la formation de complexes plus ou moins stables, selon Eq. I.8 ; 
comme cela sera détaillé dans un paragraphe suivant.  
ܯܨଶ ൅ ݊ܨି ՜ ܯܨଶା௡௡ି  (I.8)
 
Les trois réactions, Eq. I.4 à Eq. I.6, peuvent se dérouler à n’importe quelle température dans 
le système en présence d’impuretés dans le milieu. Elles sont possibles d’un point de vue 
thermodynamique comme le montrent les valeurs négatives des énergies de formation des 
fluorures du Tableau I-3 (et favorisées pour Cr par rapport aux autres métaux de l’alliage). 
Ces réactions sont rapides au début mais n’interviennent plus dans la corrosion des métaux 
une fois que la totalité des impuretés est consommée [37]. Ainsi, il pourrait être supposé que 
les matériaux ne sont plus attaqués après que la totalité des impuretés a réagi. Cependant, 






d’autres phénomènes, tels que l’influence de la présence de combustible dissouts permettent 
d’entretenir la corrosion des métaux [2, 18, 21-23, 33, 35].  
I.2.3 Propriétés chimiques influençant l’attaque des alliages 
Les résultats expérimentaux mettent en évidence l’attaque préférentielle du chrome dans les 
alliages en contact avec les fluorures fondus et le rôle de la présence des impuretés dans la 
corrosion des matériaux. Certaines notions de chimie, modifiant les propriétés des milieux 
fondus, peuvent avoir une incidence sur les phénomènes de corrosion des matériaux. Dans le 
cadre des programmes de recherche pour le RSF, les études concernant la chimie du sel se 
sont développées tout particulièrement suivant trois propriétés : la solubilité et les activités 
chimiques des divers constituants du sel (électrolyte, impuretés, produits de corrosion, 
produits de fission) et le potentiel redox du système. A cela viennent s’ajouter d’autres 
notions telles que la fluoroacidité et l’oxoacidité du mélange ou encore les stabilités relatives 
des différents composés présents dans le sel. Afin de faciliter la compréhension des 
différentes propriétés, les notions de fluoroacidité et d’oxoacidité seront tout d’abord 
présentées. 
I.2.3.1 Fluoroacidité et oxoacidité 
En milieux aqueux, la notion d’acidité est fondamentale pour comprendre et expliquer les 
phénomènes qui se déroulent en solution. Les concepts de fluoroacidité et d’oxoacidité ont 
ainsi été développés comme une extension de la notion d’acidité des milieux aqueux afin 
d’apporter deux outils conceptuels de compréhension de la chimie des milieux fluorures 
fondus. 
 
En milieu aqueux, d’après la définition de Lewis, un acide est un accepteur de doublet 
électronique, tandis que la base est un donneur de doublet. En fluorures fondus, l’espèce qui 
permet de quantifier l’acidité du milieu, parce que donneur d’électrons, est l’ion F-. Dans la 
définition de Lewis, celui-ci est une base pouvant se conjuguer avec les accepteurs de doublet 
électronique qui sont définis comme des espèces fluoroacides. La notion de fluoroacidité 
(avec la définition de Lux-Flood) qualifie donc le pouvoir accepteur de l’ion F- par le cation et 
une fluorobase est une espèce donneuse d’ions F-. Il est ainsi possible de définir des couples 
fluoroacide/fluorobase de la manière suivante, Eq. I.9 :  






݂݈ݑ݋ݎ݋ܾܽݏ݁ ൌ ݂݈ݑ݋ݎ݋ܽܿ݅݀݁ ൅ ݊ܨି (I.9)
De la même manière qu’en milieu aqueux où la notion de pH est considérée pour décrire 
l’acidité du système, en fluorures, le niveau de fluoroacidité est exprimé par la relation 
donnée par Eq. I.10 qui permet de faire le parallèle avec la définition du pH [38] : 
݌ܨି ൌ െ݈݋݃ܽሺܨିሻ (I.10)
avec a(F-), l’activité en ions F- libres dans le système.  
Ainsi, plus un milieu est fluoroacide, moins il contient d’ions F- libres. Les sels LiF et AlF3, 
par exemple, ne confèrent pas la même fluoroacidité au système. En effet, les deux cations Li+ 
et Al3+ n’ayant pas la même acidité, leurs comportements diffèrent en regard des ions F- 
présents dans la solution [39]. LiF est plus dissocié, selon Eq. I.11, c’est une espèce plus 
fluorobasique, tandis que AlF3, non seulement est peu dissocié mais à tendance à capter les 
ions F-, selon Eq. I.12, c’est une espèce fluoroacide. Contrairement à Li+, Al3+ est un acide 
fort, il va donc former des complexes très stables avec les ions F- [40, 41].  
ܮ݅ܨ ՜ ܮ݅ା ൅ ܨି (I.11)
ܣ݈ܨଷ ൅ ݔܨି ՜ ܣ݈ܨଷା௫௫ି   ሺݔ ൌ 1, 2 ݋ݑ 3ሻ (I.12)
La quantité d’ions F- libres dans le sel dépend de la composition du sel lui-même. La 
formation de complexes plus ou moins stables avec les cations métalliques présents dans le 
système est donc influencée par la nature du mélange, c’est-à-dire par sa fluoroacidité. Ainsi, 
les produits de corrosion sont stabilisés par complexation et ce d’autant plus facilement que 
ces produits de corrosion sont des acides forts. Il a été proposé, par exemple, que ce serait le 
cas pour le chrome et le fer oxydés qui forment les espèces CrF42- et FeF42-, sans pour autant 
être établi expérimentalement [26]. La formation de ces complexes aurait pour conséquence 
d’aggraver le phénomène de corrosion des alliages [6].  
 
De la même manière qu’il est possible de définir un pF- pour les ions fluorures, si le système 
contient des oxydes, il est possible de définir un pO2-, selon Eq. I.13 [38] : 
݌ܱଶି ൌ െ݈݋݃ܽሺܱଶିሻ (I.13)
avec a(O2-), l’activité en ions O2- dans le système.  
Ceci permet de quantifier l’oxoacidité d’un milieu sels fondus, c’est-à-dire la quantité d’ions 
O2- libres qui résulte du caractère plus ou moins oxoacide des cations du système. En milieu 
aqueux, l’acidité augmente quand le pH diminue, dans le cas des sels fondus, l’oxoacidité 
augmente quand le pO2- augmente (la même observation peut être faite pour le pF-) [42]. 







Les sels fondus sont des solvants ionisés à haute température capables de dissoudre de 
nombreux composés. Par rapport aux milieux aqueux, ils présentent l’avantage, par 
l’utilisation de températures de travail élevées, d’avoir des systèmes contrôlés en majorité par 
les équilibres chimique étant donné que les réactions sont beaucoup plus rapides qu’à 
température ambiante [31, 42]. Une bonne solubilité de certaines espèces dans les sels est une 
condition essentielle pour le bon fonctionnement des différents procédés envisagés mettant en 
œuvre des fluorures fondus. En effet, il est nécessaire que le mélange soit totalement liquide 
afin d’assurer une bonne homogénéité du milieu (que ce soit pour une utilisation des fluorures 
en tant que combustible, électrolyte, ou fluide caloporteur). Néanmoins, il est préférable que 
la solubilité des produits de corrosion ne soit pas trop importante afin de ne pas favoriser la 
corrosion des matériaux de structure. Ainsi, trois cas peuvent être considérés [43] : la 
solubilité des fluorures, des oxydes et des gaz.  
I.2.3.2.1 Solubilité des fluorures 
Au terme de fluorure, peuvent être associés, soit les espèces constitutives du sel (LiF, 
BeF2 …), soit les combustibles (UF4, PuF3, ThF4 …), soit les fluorures formés avec les 
produits de corrosion, les impuretés et les produits de fission (CrF2, FeF2 …).  
De nombreux diagrammes de phase ont été déterminés par des études expérimentales afin de 
pouvoir choisir la composition d’un sel en fonction de la température de travail désirée 
(minimale en générale). Le diagramme de phase du système LiF-BeF2-ThF4, par exemple, a 
été exploité pour les études du MSBR [44-46]. Le mélange de sels contient en plus de l’UF4. 
Les diagrammes ternaires LiF-BeF2-ThF4 et LiF-BeF2-UF4 étant similaires et la quantité 
d’UF4 ajoutée à la place de ThF4 étant faible, ce diagramme de phase est considéré comme 
représentatif du milieu. Il indique pour un point de fusion maximum de 550 °C qu’un nombre 
limité de compositions est envisageable (pour UF4 et ThF4) afin d’assurer que toutes les 
espèces soient complètement solubles à la température de travail.  
 
La mise en solution d’espèces dans les fluorures fondus peut se faire suivant deux 
mécanismes, décrits par Eq. I.14 et Eq. I.15 (respectivement dissociation et 
complexation) [11, 47] : 
ܯܨ௡ ՜ ܯ௡ା ൅ ݊ܨି (I.14)
ܯܨ௡൅݉ܨି ՜ ܯܨ௡ା௠௠ି  (I.15)






Dans la majorité des cas, la dissolution des espèces se fait par la formation de complexes 
anioniques suivant l’équation Eq. I.15 ; les fluorures alcalins font exception. Ceci est à relier 
au caractère plus ou moins fluoroacide des cations considérés, comme mentionné 
précédemment. Quelques exemples de complexes en chlorures et en fluorures sont présentés 
dans le Tableau I-4 (les structures de ces complexes ont été établies d’après les spectres 
d’absorption) [42].  
 
Tableau I-4. Complexes d’ions métalliques formés en sels fondus [42] 
Ion Milieu Température (°C) 
3
6CrCl
−  LiCl-KCl 400 
2
4CrCl
−  LiCl-KCl 400 
2Cr +  AlCl3 227 
3Cr +  Li2SO4-Na2SO4-K2SO4 600 
3
6CrF
−  LiF-NaF-KF 640 
4
6NiF
−  LiF-NaF-KF 500 
 
Dans le cas des fluorures formés avec les combustibles ou les produits de corrosion, la 
dissolution se fait par formation d’un anion complexe par association du cation métallique (ou 
du fluorure métallique) avec un ou plusieurs ions F-, selon Eq. I.15.  
 
La formation de ces complexes anioniques dépend fortement de la composition du sel de 
fluorures [4, 11]. La solubilité d’une espèce étant pilotée par la formation de ces complexes, 
elle dépend elle également de la composition du milieu et varie avec l’activité en ions F- 
libres. L’exemple de PuF3 a été étudié [48] : la solubilité de PuF3 augmente dans les mélanges 
BeF2-xLiF2 et BeF2-xNaF quand x augmente, comme le montre la Figure I-4 a). Plus le 
mélange est riche en LiF ou en NaF, plus PuF3 est soluble. Les cations Li+ et Na+ sont des 
fluoroacides faibles, alors que Be2+ est un fluoroacide fort, les fluorures LiF et NaF libèrent 
donc plus d’ions F- que BeF2, ces ions F- permettent de solubiliser PuF3 par la formation d’un 
complexe de la forme PuF3+xx-. Cependant, les courbes de la Figure I-4 a) présentent toutes 
deux une composition au-dessous de laquelle la solubilité de PuF3 augmente également quand 
la proportion en LiF ou NaF diminue. Pu doit alors se solubiliser dans ce milieu moins riche 
en ions F- libres sous une autre forme. Si le milieu contient une autre espèce, accepteur fort 
des ions F-, la solubilité de PuF3 diminue. Ceci est illustré par la Figure I-4 b) ; la solubilité de 
PuF3 est plus faible lorsque le sel contient du cérium. Le cérium consomme une partie des 






ions F- libérés, il y a donc moins d’ions disponibles pour solubiliser PuF3, la fluoroacidité de 
Ce entre en compétition avec celle de Pu.  
 
a) Solubilité en fonction de la quantité 
de LiF ou de NaF à 565 °C 
b) Influence de la présence de Ce sur la 
solubilité dans LiF-BeF2 (63/37) 
Figure I-4. Solubilité de PuF3 dans des mélanges BeF2-xLiF2 et BeF2-xNaF [11, 48] 
 
Pour les produits de corrosion métalliques (provenant de l’attaque des matériaux de structure), 
très peu de données de solubilité sont disponibles, mais il a été indiqué que ces espèces sont 
largement solubles dans les milieux de fluorures fondus [6]. Le cas du fer, sous la forme FeF2, 
dans le mélange LiF-BeF2 (63-37 mol %) a été étudié [49]. Des ajouts connus de FeF2 ont été 
réalisés, suivis de l’analyse des filtrats des solutions obtenues afin de déterminer leur 
concentration en FeF2. Le Tableau I-5 indique les valeurs de ces concentrations pour trois 
ajouts à trois températures différentes. Il peut être constaté qu’à 500 °C (température la plus 
basse), il est possible de dissoudre du fer à des concentrations bien supérieures à 5 000 ppm. 
 
Tableau I-5. Concentration en fer dissout dans LiF-BeF2 à plusieurs températures [49] 
FeF2 ajouté 
(ppm) 
FeF2 mesuré dans le filtrat (ppm) 
700 °C 600 °C 500 °C 
5 000 4 925 4 835 4 845 
10 000 9 386 9 125 9 390 
50 000 49 100 41 700 33 100 
 






I.2.3.2.2 Solubilité des oxydes 
Il faut distinguer les ions oxyde, O2-, impuretés du milieu, des oxydes pouvant se former par 
réaction entre ces ions O2- et les espèces présentes dans le milieu. Il n’y a quasiment pas de 
données disponibles quant à la quantité d’ions O2- pouvant être solubilisée. Des travaux à 
ORNL ont cependant permis de mesurer une concentration en ions oxyde de 50 ± 10 ppm 
dans des échantillons de sels destinés au MSRE [3]. La solubilité des oxydes nouvellement 
formés après réaction avec les ions O2- est un paramètre à prendre en compte pour le choix 
des sels et des métaux ; une faible solubilité des nouveaux composés pouvant avoir des effets 
indésirables.  
Les ions oxyde, O2-, peuvent réagir avec les cations métalliques présents dans le milieu 




ܱଶି ՜ ܯܱ௡ ଶ⁄ ሺ௚ሻ (I. 16)
Le composé MOn/2 est un précipité, son activité est donc égale à 1 et le produit de solubilité 
de cette équation Ks s’écrit donc :  
ܭௌ ൌ ሾܯ௡ାሿሾܱଶିሿ௡ ଶ⁄  (I. 17)
avec [Mn+] et [O2-], les activités des deux espèces dans la solution.  
Dans le cadre des programmes de recherche de l’ORNL, les études de solubilité portaient 
essentiellement sur les oxydes d’actinides ; en effet, ces composés sont très peu solubles dans 
les mélanges de sels étudiés (les points de fusion de ces oxydes sont souvent bien supérieurs à 
la température de travail du système [4]) et entraînent des problèmes d’inhomogénéité du 
milieu [43]. Le but était de déterminer la concentration acceptable en ions oxyde dans le 
milieu pour un actinide donné. Au-dessus de cette concentration maximale, les actinides 
précipitent, il se forme alors des solutions solides d’oxydes d’actinide et du soluté. Pour les 
ions uranium, U4+, par exemple, dans le mélange de sels utilisé pour le MSBR, il se forme une 
phase oxyde UO2-ThO2 pour environ 100 ppm d’oxyde à 600 °C.  
 
Suite à des essais d’immersion dans les fluorures fondus, le fait suivant a été constaté : aucun 
film protecteur d’oxyde n’a été observé à la surface des alliages. Il peut ainsi être supposé que 
ces sels les dissolvent. Ainsi, plusieurs références [18-22, 27, 31, 32, 36] mentionnent le fait 
que les oxydes qui se forment à la surface des matériaux et sont susceptibles de les passiver 
dans d’autres milieux (oxydes métalliques des espèces de l’alliage de structure, Cr par 
exemple) sont très solubles en fluorures fondus. Par exemple, une éprouvette d’Hastelloy-N 
testée dans un mélange NaF-ZrF4 (50-50 % mol.) à 650 °C pendant 700 h n’a montré aucune 
trace d’un film d’oxyde en surface du matériau à la fin de l’essai [20].  






Les ions F- libres présents dans le milieu peuvent entraîner la formation d’oxy-fluorures selon 
Eq. I.18 permettant la solubilisation de ces oxydes par la formation de complexes.  
ܯܱ ൅ ݔܨି ՜ ܯܱܨ௫௫ି (I. 18)
I.2.3.2.3 Solubilité des gaz 
De nombreuses mesures effectuées sur différents gaz (HF, He, Ne, Ar, Xe) ont montré que la 
majorité de ces gaz se solubilisent en suivant la loi de Henry [11, 50]. La solubilité peut donc 





avec Kp, la constante de solubilité (mol cm-3 atm-1), Csol, la concentration du gaz dans la 
solution (mol cm-3) et pi, la pression partielle du gaz (atm).  
Le Tableau I-6 présente les valeurs de constante de solubilité de différents gaz dans plusieurs 
solvants de fluorures fondus à 727 °C. Elles varient entre 10-9 et 10-7 mol cm-3 atm-1 pour les 
gaz rares et entre 10-6 et 10-5 mol cm-3 atm-1 pour HF et DF. HF étant un fluorure, les 
interactions chimiques avec les mélanges de sels sont facilitées, expliquant les solubilités plus 
importantes.  
Tableau I-6. Constantes de solubilité de He, Ne, Ar, Xe, HF et DF dans différents mélanges de 
fluorures fondus à 727 °C [11] 
Soluté Solvant Composition  (% mol.) 
Kp 
(107 mol cm-3 atm-1) 
He 
(Li, Na, K)F 46 – 12 – 42 1,85 
LiF – BeF2 64 – 36 1,63 
NaF – BeF2 57 – 43 2,42 
Ne 
(Li, Na, K)F 46 – 12 – 42 0,84 
LiF – BeF2 64 – 36 0,73 
Ar 
(Li, Na, K)F 46 – 12 – 42 0,22 
LiF – BeF2 64 – 36 0,19 
NaF – BeF2 57 – 43 0,34 
Xe 
(Li, Na, K)F 46 – 12 – 42 0,058 
LiF – BeF2 64 – 36 0,094 
HF 
LiF – BeF2 66 – 34 80,5 
LiF – BeF2 89 – 11 122 
DF LiF – BeF2 66 - 34 67 






En particulier, HF a été étudié plus en détail dans LiF-PbF2 et LiF-BeF2 [48, 50, 51]. Les 
valeurs de solubilité dans ces sels sont du même ordre de grandeur que celles données dans le 
Tableau I-6. Sa présence dans les milieux fluorures fondus n’est pas désirable car il participe 
à la corrosion des matériaux de structure (voir paragraphe I.2.2). Comme pour la solubilité 
des sels de fluorures, il a été proposé que HF se dissout dans les fluorures fondus sous forme 
de complexe ... électrolyteF H F
−− . Sa solubilité dépend de la composition du mélange, en 
particulier à travers les interactions entre HF et les fluorures alcalins, mais elle est également 
fortement influencée par les interactions entre les fluorures alcalins et les autres espèces 
présentes dans le milieu.  
Dans les milieux sels fondus à 727 °C, pour des gaz non réactifs, la solubilité est de l’ordre de 
10-9 mol cm-3 atm-1 et est comprise entre 10-7 et 10-6 mol cm-3 atm-1 pour des gaz réactifs [52]. 
En particulier, la solubilité des gaz CO2 et O2 a été étudiée dans la cryolithe (mélange à base 
de fluorures : Na3AlF6 + Al2O3). Les études expérimentales réalisées donnent une solubilité 
pour CO2 de 1,0 10-6 mol cm-3 atm-1 dans la cryolithe (avec 1,5 % mass. Al2O3) à 1000 °C et 
de 4,6 10-6 mol cm-3 atm-1 dans (NaF)2,3AlF3 + 6,9 % mol. Al2O3 à 960 °C. Pour O2, la 
solubilité est de 3,0 10-9 mol cm-3 atm-1 dans (NaF)2,3AlF3 + 6,9 % mol. Al2O3 à 957 °C. 
Ainsi, O2 est considéré comme un gaz non réactif alors que CO2 interagit avec les constituants 
du mélange de fluorures. Ceci est d’autant plus marqué que la quantité d’alumine est 
importante ; CO2 forme plus facilement des complexes avec AlOFx1-x qu’avec AlF63-. 
I.2.3.3 Potentiel redox 
Le potentiel d’oxydo-réduction du système joue un rôle majeur dans les phénomènes de 
corrosion. En effet, il caractérise le pouvoir oxydant du milieu. Pour une demi-réaction redox 
type, Eq. I.20, le potentiel du système à l’équilibre, E, peut être exprimé par l’équation de 
Nernst, Eq. I.21 [42].  
݋ݔ ൅ ݊݁ି ՜ ݎ݁݀ (I. 20)







avec ox, une espèce oxydée, red, la forme réduite de cette même espèce, E°, le potentiel 
standard du couple ox/red (V), R, la constante des gaz parfait (J mol-1 K-1), T, la 
température (K), n, le nombre d’électrons échangés, F, la constante de Faraday (C mol-1) et 
aox et ared,  les activités des espèces ox et red.  






En considérant à présent, deux couples redox ox1/red1 et ox2/red2, auxquels correspondent 
deux demi-réactions du type Eq. I.20 avec respectivement n1 et n2 électrons échangés,  
l’équation bilan de la réaction entre ox1 et red2 présents dans le milieu s’écrit selon l’équation 
Eq. I.22 à laquelle est associée une constante de réaction, Kredox, exprimée par Eq. I.23.  








En utilisant les équations de Nernst des deux couples redox, le système étant à l’équilibre, il 
est possible d’exprimer Kredox en fonction des deux potentiels standard, E°1 et E°2, comme 




ሺܧ°ଵ െ ܧ°ଶሻ (I.24)
Une réaction spontanée entre ox1 et red2 se produit si logKredox est positif, soit E°1 >> E°2. 
Dans le cadre des études réalisées pour le RSF, le potentiel redox du milieu était contrôlé afin 
d’imposer l’état d’oxydation des combustibles dans les fluorures et ainsi de limiter la 
corrosion des matériaux de structure [6]. En effet, les essais ont mis en évidence la possibilité 
de limiter la corrosion en imposant des conditions plus réductrices au système [53]. Au cours 
du fonctionnement du MSRE, l’équilibre entre les espèces combustibles U(III) et U(IV) de 
l’uranium était indicateur des conditions oxydo-réductrices imposées au système [32]. Le 
procédé de fission qui intervient dans ce réacteur est légèrement oxydant pour UF3, entraînant 
la formation d’UF4 qui se trouve alors en excès, et peut oxyder le chrome de l’alliage de 
structure suivant Eq. I.25. Afin de rétablir des conditions plus réductrices, un barreau de 
béryllium était introduit occasionnellement dans le bain de fluorures pour réagir avec UF4 
selon Eq. I.26 ; et l’oxydation de Cr était ainsi temporairement limitée.  
ܥݎ ൅ 2ܷܨସ ՜ ܥݎܨଶ ൅ 2ܷܨଷ (I. 25)
ܤ݁ ൅ 2ܷܨସ ՜ ܤ݁ܨଶ ൅ 2ܷܨଷ (I.26)
Ce mécanisme est illustré par la Figure I-5 qui présente les résultats de corrosion au cours du 
temps de l’acier inoxydable 316 dans LiF-BeF2 avec et sans ajout de béryllium à deux 
températures : 650 °C qui correspond à la zone chaude de corrosion et 510 °C qui correspond 
à la zone froide de dépôt. 
L’attaque des matériaux a lieu dans la zone chaude et se manifeste par une perte de masse. Il 
est possible de constater sur la Figure I-5 que les pertes de masse après l’ajout de Be sont 






moins importantes que dans le cas du sel utilisé tel quel. Ce résultat souligne l’influence d’un 
milieu plus réducteur et donc moins agressif envers les matériaux en présence de béryllium. 




Figure I-5. Influence de l’ajout de Be sur la corrosion d’acier inoxydable 316 dans LiF-BeF2 en 
zone chaude et en zone froide [42] 
 
L’oxoacidité du milieu a également une influence sur les propriétés redox du système [29, 
30]. En sels fondus, les réactions redox peuvent se faire par un échange d’électrons et d’ions 
O2-. Dans ce cas, la réaction d’un couple ox/red peut s’écrire selon Eq. I.27. Le potentiel du 
système dépend alors de l’activité en ions O2- comme indiqué par Eq. I.28 (équation de 
Nernst).  
݋ݔ ൅ ݊݁ି ՜ ݎ݁݀ ൅ ݔܱଶି (I. 27)





























De manière analogue aux diagrammes de Pourbaix, E-pH, en milieu aqueux, les diagrammes 
E-pO2- permettent d’évaluer les espèces formées en fluorures fondus en fonction du potentiel 
du milieu et de la quantité d’oxydes présents. Afin de mesurer les valeurs de pO2-, il est 
possible d’utiliser une électrode indicatrice pour laquelle le potentiel est mesuré par rapport à 
une électrode de référence (comme en milieu chlorures par exemple), néanmoins en milieu 
fluorures fondus, il n’existe pas d’électrode de référence qui permette le dosage des ions O2-, 
ainsi, seuls des diagrammes théoriques peuvent être construits, basés sur le peu de données 
thermochimiques disponibles.  
 
Les études de l’ORNL ont été menées par des essais d’immersion suivis de mesure de perte 
de masse, d’analyse de produits de corrosion dans les mélanges de sels et d’observations 
d’éprouvettes métalliques après essais. L’ensemble de ces résultats a fourni des données sur le 
comportement macroscopique des matériaux en contact avec les fluorures, a permis la mise au 
point d’un alliage résistant à la corrosion dans ces milieux et a mis en évidence l’influence de 
la physico-chimie des mélange de fluorures sur les interactions entre les sels et les matériaux. 
Cependant, très peu de données précises ont été proposées quant à la description de ces 
interactions qui permettraient de mieux comprendre le comportement en corrosion des 
matériaux métalliques immergés dans des mélanges de fluorures fondus.  
En revanche, les milieux de chlorures et de sulfates fondus, ont été plus étudiés et proposent 
des développements expérimentaux plus détaillés sur l’oxydation de métaux à haute 
température. Ces travaux mettent en œuvre des techniques électrochimiques adaptées à 
l’étude des interactions métaux/électrolyte.  
I.3 Méthodes  électrochimiques  pour  l’étude  de  la 
corrosion en milieux sels fondus 
Les difficultés et les contraintes expérimentales imposées par les fluorures fondus font que les 
méthodes électrochimiques n’ont pas ou très peu été mises en œuvre dans ces milieux. Par 
contre, dans les milieux chlorures (utilisés notamment dans le cadre des procédés 
d’électrodéposition de métaux) et dans d’autres milieux sels fondus, les techniques 
électrochimiques ont été appliquées à l’étude des mécanismes et des cinétiques de réaction 
d’oxydation des métaux.  
Différentes méthodes électrochimiques peuvent être couplées afin d’identifier et comprendre 
le comportement en corrosion des métaux en sels fondus, mais également afin d’estimer les 
vitesses d’attaque des matériaux. Ces techniques sont présentées dans les paragraphes qui 






suivent avec des exemples de résultats en milieux chlorures afin d’illustrer l’utilisation de ces 
méthodes.  
I.3.1 Courbes de polarisation  
Les courbes de polarisation (anodique et cathodique) présentent l’évolution de la densité de 
courant en fonction de la variation de potentiel. Elles permettent dans un premier temps de 
mettre en évidence les réactions ayant lieu aux électrodes.  
La Figure I-6 a) présente les courbes de polarisation anodique de Ni dans un mélange NaCl-
KCl à 700 °C pour différents ajouts de Na2CO3. En l’absence de Na2CO3, une croissance 
rapide de la densité de courant avec le potentiel est observée. Celle-ci correspond à la 
dissolution du métal Ni. L’ajout d’ions carbonates ralentit cette réaction d’oxydation par la 
formation d’une couche d’oxyde à la surface du matériau. De même, la Figure I-6 b) présente 
la variation de densité de courant en fonction du potentiel pour la réaction cathodique sous 
atmosphère d’argon et d’H2O. Celle-ci est associée à la réduction d’H2O en H2 suivi de celle 
d’OH- en H2 pour les potentiel inférieur à -1,5 V (ce mécanisme est validé par la relation entre 
la pression partielle en H2O et la densité de courant limite [29, 54]). 
 
 
a) Courbe de polarisation anodique 
(effet de l’ajout d’ions CO32-) 
b) Courbe de polarisation cathodique sous 
atmosphère d’argon (effet de PH2O) 
Figure I-6. Courbes de polarisation de Ni dans NaCl-KCl à 700 °C à 20 mV s-1 [30, 54] 







La représentation logarithmique des courbes de polarisation permet de comparer les 
comportements anodiques de différents matériaux dans la mesure où la contribution 
cathodique reste la même.  
La Figure I-7 présente les courbes de polarisation anodique du nickel pur et de deux alliages 
de base nickel avec des quantités différentes de molybdène dans NaCl-KCl. La comparaison 
de ces courbes tend à indiquer que l’ajout de Mo protège le matériau en diminuant sa vitesse 
d’oxydation (densités de courant inférieures).  
 
 
Figure I-7. Courbes de polarisation anodiques sur Ni, Hastelloy-N et Hastelloy-B  
dans NaCl-KCl à 700 °C sous air (PH2O=2x103 Pa) à 1 mV s-1 [55] 
A cette représentation logarithmique est associée la méthode d’extrapolation des droites de 
Tafel [29, 30] qui permet de calculer les densités de courant de corrosion des métaux par 
l’intermédiaire des équations des droites de polarisation anodique et cathodique (droites de 
Tafel). Les limites d’utilisation de cette technique concernent entre autre la largeur du 
domaine de potentiel sur lequel ces courbes sont linéaires. Ainsi, en sels fondus, cette 
méthode est difficilement applicable en raison du faible domaine de linéarité des courbes de 
polarisation et de la rapidité des réactions. Elle a cependant tout de même été utilisée pour 
mesurer les vitesses de corrosion de métaux dans divers sels fondus [56, 57]. 







La mesure de la résistance de polarisation est une autre technique largement utilisée en milieu 
aqueux pour déterminer des vitesses de corrosion. Elle est basée sur la relation de Stern et 










avec Rp=ΔE/Δi (pour ΔE~0), la résistance de polarisation (Ω cm²) et K, une constante qui 
dépend des coefficients de Tafel, βox et βred. 
Afin de valider l’utilisation de cette méthode en sels fondus, il a été vérifié que la relation 
entre les densités de courant mesurées par perte de masse et les conductances de polarisation, 




Figure I-8. Relation entre les densités de courant de corrosion et les conductances de 
polarisation de Ni et Fe dans plusieurs mélanges de sels fondus [55, 58, 59] 







Enfin, la spectroscopie d’impédance permet d’étudier les mécanismes réactionnels ayant lieu 
à une interface électrode/électrolyte [55]. Sa principale particularité, contrairement aux autres 
méthodes électrochimiques généralement utilisées, est d’imposer une perturbation sinusoïdale 
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avec E(w), la perturbation imposée au système, I(w), la réponse correspondante, w=2πf, la 
pulsation, f, la fréquence, φ, le déphasage, Z’, la partie réelle de l’impédance correspondant à 
une résistance (Ω) et Z", la partie imaginaire correspondant à une capacitance (Ω).  
Le traitement du signal et sa représentation graphique, par exemple sous la forme d’un 
diagramme de Nyquist, comme sur la Figure I-9 (où l’abscisse est le terme réel et l’ordonnée, 
le terme complexe de l’impédance) donne des informations sur les mécanismes réactionnels et 
leurs cinétiques.  
 
 
Figure I-9. Exemple théorique d’un diagramme de Nyquist – Contrôle mixte [60] 
Deux cas extrêmes peuvent être observés, dépendant du phénomène limitant : 
9 si la diffusion contrôle la réaction alors le signal est linéaire (impédance de Warburg),  
9 si l’activation contrôle la réaction alors le signal est un demi-cercle. 
Le signal peut être une combinaison de ces deux cas et il permet de remonter à certaines 
données caractéristiques du système telle que la résistance de polarisation. Le système 
électrochimique peut finalement être représenté par un circuit équivalent (combinaison 
d’éléments résistif, capacitif et inductif).  
En milieu aqueux, cette méthode permet d’obtenir de nombreuses informations quant aux 
mécanismes réactionnels, aux cinétiques et à la corrosion. Ainsi, en termes de résistance à la 






corrosion, une valeur importante de la résistance de transfert de charge est recherchée. Celle-
ci peut-être estimée à partir du diagramme de Nyquist : la valeur de la résistance est donnée 
par le diamètre du demi-cercle présent lors d’un contrôle cinétique (le rayon correspond à 
R/2). Plus ce rayon est grand, plus le transfert de charge est lent et moins la corrosion est 
importante [61]. Par contre, dans les milieux sels fondus l’interprétation des résultats reste 
complexe, en effet, les phénomènes ne sont pas parfaitement identifiés et connus dans ces 
systèmes [61]. La majorité des références propose un contrôle de la corrosion par la diffusion 
dans les sels fondus [61]. L’exemple du diagramme de Nyquist, Figure I-10, de l’alliage 
Ni3Al immergé pendant 2 h dans le mélange (Li, Na, K)2SO4 à 700 °C indique une réaction 
effectivement contrôlée par la diffusion des oxydants dans le mélange de sels. En effet, le 
signal est linéaire aux basses fréquences. Le demi-cercle aux hautes fréquences pourrait 
correspondre à une réaction de transfert de charge pouvant se dérouler facilement mais ne 
contrôlant pas le mécanisme. Comme mentionné précédemment, il est possible de représenter 
le système par un circuit équivalent. Pour l’exemple considéré, ce circuit est celui de la Figure 
I-11 et les paramètres électrochimiques, évalués en corrélant le diagramme d’impédance et le 
circuit équivalent, sont donnés dans le Tableau I-7.  
 
 
Figure I-10. Diagramme de Nyquist de la réaction de corrosion de Ni3Al immergé  
pendant 2 h dans (Li, Na, K)2SO4 à 700 °C [61] 
 
 
Figure I-11. Circuit équivalent correspondant au diagramme de Nyquist de la réaction de 
corrosion de Ni3Al immergé pendant 2 h dans (Li, Na, K)2SO4 à 700 °C [61] 






Tableau I-7. Paramètres électrochimiques du circuit équivalent de la réaction de corrosion de 
Ni3Al immergé pendant 2 h dans (Li, Na, K)2SO4 à 700 °C  
Rs (Ω cm2) Cdl (F cm-2) AW (Ω cm2 s0,5) Rt (Ω cm2) β NW 
0,76 8,7 10-2 0,581 0,5 0,74 - 0,31 
 
I.4 Conclusion 
Afin de valider la faisabilité des procédés nucléaires mettant en œuvre des fluorures fondus, il 
semble primordial d’étudier plus en détail la compatibilité des matériaux de structure avec les 
sels, en particulier leur résistance à la corrosion. Les études de corrosion en fluorures fondus 
réalisées à l’ORNL fournissent une importante quantité de données expérimentales. Les 
nombreuses conditions testées ont permis d’orienter le choix du mélange de fluorures et des 
matériaux de structure pour répondre aux exigences imposées par des applications nucléaires 
(en particulier le RSF). Un alliage conçu pour résister à la corrosion par les fluorures à haute 
température a ainsi été développé, l’Hastelloy-N (base Ni + 17 % mass. Mo et 7 % mass. Cr) 
et un mécanisme macroscopique de corrosion de ce matériau a été proposé. L’influence de 
différents paramètres (nature des composants de l’alliage, nature du mélange de sels, 
température, impuretés …)  sur le comportement en corrosion de l’alliage a été mise en 
évidence. 
Cependant, la réaction d’interface entre les métaux et les sels reste peu décrite. Elle est de 
nature oxydo-réductrice et se manifeste par l’oxydation des métaux par un oxydant présent 
dans le mélange de sels fondus. Les caractéristiques physico-chimiques du système 
influençant le comportement des matériaux métalliques en contact avec les fluorures ont été 
examinées, il s’agit à présent d’établir précisément leur rôle. Ainsi, ce travail propose de 
mettre au point une méthodologie d’étude des systèmes fluorures fondus/matériaux 
métalliques afin d’obtenir des données fondamentales nécessaire à la compréhension et la 
prédiction des phénomènes. La nature des processus rend à propos l’utilisation de techniques 
électrochimiques, inspirées de ce qui se pratique en milieux aqueux ou dans d’autres sels 
fondus.  Outre les difficultés expérimentales liées à la manipulation des fluorures fondus, la 
validité et la précision de ces techniques reste à établir dans les mélanges de fluorures.  
  







1. M. Hery et A. Lecocq, EDF HT/12/74/83, Réacteurs à sels fondus - Synthèse des 
études réalisées entre 1973 et 1983 - Synthèse générale (1983). 
2. W.R. Grimes, ORNL/TM-1853, Chemical research and development for the Molten-
Salt-Breeder Reactor (1967). 
3. W.R. Grimes, E.G. Bohlmann, A.S. Meyer et J.M. Dale, ORNL-4812, Molten-Salt 
Reactor program-5. Fuel and coolant Chemistry (1972). 
4. L.M. Toth, G.D.D. Cul, S. Dai et D.H. Metcalf, Molten fluoride fuel salt chemistry, 
Proceeding of Space Nuclear Power Conference, Albuquerque (NM) (January 9-11 
1995). 
5. O. Benes et R.J.M. Konings, Actinide burner fuel: Potential compositions based on 
the thermodynamic evaluation of MF-PuF3 (M=Li, Na, K, Rb, Cs) and LaF3-PuF3 
systems, Journal of Nuclear Materials, 377, p.449 (2008). 
6. D.F. Williams, L.M. Toth et K.T. Clarno, ORNL/TM-2006/12, Assessment of 
candidate molten salt coolants for the advanced high-temperature reactor (AHTR) 
(2006). 
7. A.L. Zherebtsov et V.V. Ignatiev, ISTC Project 1606 Annual Report, Experimental 
mock-up of accelerator-based facility for transmutation of radioactive waste and 
conversion of military plutonium (2007). 
8. S. Delpech, E. Merle-Lucotte, D. Heuer, M. Allibert, V. Ghetta, C. Le-Brun, X. 
Doligez et G. Picard, Reactor physic and reprocessing scheme for innovative molten 
salt reactor system, Journal of Fluorine Chemistry, 130, p.11 (2009). 
9. E. Merle-Lucotte, D. Heuer, M. Allibert, V. Ghetta et C. LeBrun, Introduction to the 
physics of molten salt reactors, Materials issues for Generation IV Systems, Nato 
Science for Peace and Security Series - B - Springer, Dordrecht, p.501 (2008). 
10. ACSEPT - Innovative solutions for sustainable nuclear energy: 
http://www.acsept.org/. 
11. Groupe de travail CEA-EDF "Chimie RSF", EDF HT-13/11/76, Dossier technique - 
volume I (1976). 
12. J.W. Koger, ORNL-TM-3866, Corrosion and mass transfer characteristics of NaBF4-
NaF (92-8 mol %) in Hastelloy-N (1972). 
13. Groupe de travail Pyrochimie, CEA PG DRRV/DIR/99-08, Evaluation des 
potentialités des procédés pyrochimiques pour les stratégies de 
séparation/transmutation : axes de recherche proposés (1999). 






14. O. Conocar, N. Douyere et J. Lacquement, Extraction behavior of actinides and 
lanthanides in a molten fluoride/liquid aluminum system, Journal of Nuclear 
Materials, 344, p.136 (2005). 
15. L. Cassayre et A.P. Lamaze, Electrolyse de l'alumine : un procédé industriel en 
milieux sels fondus, Sels fondus à haute température, Presses Polytechniques et 
Universitaires Romandes, Lausanne, (à paraître (2009)). 
16. S. Fabre, Note Technique interne EDF-R&D, H-T29-2009-00638-FR, Etude 
bibliographique de la corrosion des alliages à base nickel en milieux fluorures fondus 
(2009). 
17. W.R. Grimes, E.G. Bohlmann, A.S. Meyer et J.M. Dale, ORNL-4812, Molten-Salt 
Reactor program-7. Materials for salt containing vessels and piping (1972). 
18. J.H. DeVan, ORNL-TM-2021, Vol. 1, Effect of alloying additions on corrosion 
behavior of nickel-molybdenum alloys in fused fluoride mixtures (1969). 
19. J.A. Lane, H.G. MacPherson et F. Maslan, Construction materials for molten-salt 
reactors (Chap.13), Fluid Fuel Reactor, Addison-Wesley, Reading (MA), p.595 
(1958). 
20. V.M. Azhazha, A.S. Bakai, Y.P. Bobrov, V.D. Virich, T.G. Yemlyaninova, V.L. 
Kapustin, K.V. Kovtun, S.D. Lavrinenko, D.G. Malykhin, I.A. Petel'guzov, M.M. 
Pylypenko, V.I. Savchenko, N.A. Semyonov, A.D. Solopikhin et B.M. Shirokov, The 
corrosion resistance of heatproof  nickel alloy in molten fluoride salts, Problems of 
Atomic Science and Technology, 4, p.74 (2005). 
21. J.W. Koger, ORNL 4286, Alloy compatibily with LiF-BeF2 salts containing ThF4 and 
UF4 (1972). 
22. J.W. Koger, Fluoride salt corrosion and masse transfer in high temperature dynamic 
systems, Corrosion, 29, p.115 (1973). 
23. J.H. DeVan et R.B. Evans, ORNL/TM-328, Corrosion behavior of reactor materials 
in fluoride salt mixtures (1962). 
24. V.V. Ignatiev, A.I. Surenkov, I.P. Gnidoi, V.I. Fedulov, V.S. Uglov, A.V. Panov, V.V. 
Sagaradze, V.G. Subbotin, A.D. Toropov, V.K. Afonichkin et A.L. Bove, 
Investigation of the corrosion resistance of nickel-based alloys in fluoride melts, 
Atomic Energy, 101, p.730 (2006). 
25. V. Ignatiev, A. Surenkov, I. Gnidoi, V. Fedulov, V. Uglov, V. Afonichkin, A. Bovet, 
V. Subbotin, A. Panov et A. Toropov, Compatibility of selected Ni-based alloys in 
molten Li, Na, Be/F salts with PuF3 and tellurium additions, Nuclear Technology, 
164, p.130 (2008). 
26. L.C. Olson, J.W. Ambrosek, K. Sridharan, M.H. Anderson et T.R. Allen, Materials 
corrosion in molten LiF-NaF-KF salt, Journal of Fluorine Chemistry, 130, p.67 
(2009). 






27. D.F. Williams, D.F. Wilson, J.E. Keiser, L.M. Toth et J. Caja, Research on molten 
fluorides as high temperature heat transfer agents, Proceeding of GLOBAL 2003 - 
Embedded topical in 2003 American Nuclear Society winter meeting, Session 2A, 
New Orleans (LA) (November 16-20 2003). 
28. J.W. Koger, Corrosion product deposition in molten fluoride salt systems, Corrosion, 
30, p.125 (1974). 
29. A. Nishikata, H. Numata et T. Tsuru, Electrochemistry of molten salt corrosion, 
Materials Science and Engineering A, 146, p.15 (1991). 
30. A. Nishikata et S. Haruyama, Electrochemical monitoring of the corrosion of Ni, Fe 
and their alloys in molten salts, Corrosion, 42, p.578 (1986). 
31. G. Santarini, Sels fondus: Les problèmes de corrosion et d'électrométallurgie dans le 
domaine nucléaire, Journal of Nuclear Materials, 99, p.269 (1981). 
32. J.R. Keiser, J.H. DeVan et D.L. Manning, ORNL/TM-5782, The corrosion resistance 
of type 316 stainless steel to Li2BeF4 (1977). 
33. J.W. Koger, ORNL-4832, Molten-Salt Reactor program - 12.3. Salt corrosion studies 
(1972). 
34. P. Jarny, CEA/Dch/DCA/SECE/SECAE 73-RV, Problèmes de corrosion dans les 
réacteurs à sels fondus (1972). 
35. W.R. Grimes, ORNL-3708, Chemical basis for molten-salt reactors (1964). 
36. D. Wilson, Corrosion issues in molten fluoride salts, Proceeding of Nuclear Fuels and 
Structural Materials for Next Generation Nuclear Reactor - 2006 ANS Annual 
Meeting, Reno (June 6 2006). 
37. P.F. Tortorelli, J.H. DeVan et J.R. Keiser, Corrosion of type 316 stainless steel in 
molten LiF-LiCl-LiBr, Journal of Nuclear Materials, 103, p.675 (1981). 
38. B. Trémillon, Acid-base effects in molten electrolytes, Proceeding of NATO Advanced 
Institute on Molten Salt Chemistry : an introduction and selected applications, 
Camerino (August 3-15 1986). 
39. O. Conocar, N. Douyere et J. Lacquement, Distribution of actinides and lanthanides 
in a molten fluoride/liquid aluminum alloy system, Journal of Alloys and Compounds, 
389, p.29 (2005). 
40. V.L. Cherginets, V.N. Baumer, S.S. Galkin, L.V. Glushkova, T.P. Rebrova et Z.V. 
Shtitelman, Solubility of Al2O3 in some chloride-fluoride melts, Inorganic Chemistry, 
45, p.7367 (2006). 
41. E.W. Dewing, Thermodynamics of the system LiF-AlF3, Journal of Electrochemical 
Society, 123, p.1289 (1976). 






42. B. Trémillon, Electrochimie analytique et réactions en solution, Tome 1, Réactions en 
solution: Traitement analytique en vue de leur exploitation dans les procédés de 
transformation et de séparation, Masson, Paris (1993). 
43. Groupe de travail CEA-EDF "Chimie RSF", EDF HT/12/76/83, Réacteurs à sels 
fondus - Synthèse des études réalisées entre 1973 et 1983 - Dossier chimie (1983). 
44. J.A. Lane, H.G. MacPherson et F. Maslan, Chemical aspects of molten-fluoride-salt 
reactor fuels (Chap.12), Fluid Fuel reactor, Reading (MA), p.569 (1958). 
45. O. Benes et R.J.M. Konings, Thermodynamic properties and phase diagrams of 
fluoride salts for nuclear applications, Journal of Fluorine Chemistry, 130, p.22 
(2009). 
46. J.P.M. Van der Meer et R.J.M. Konings, Thermal and physical properties of molten 
fluorides for nuclear applications, Journal of Nuclear Materials, 360, p.16 (2007). 
47. D.F. Williams, G.D.D. Cul, L.M. Toth et E.D. Collins, The influence of Lewis 
acid/base chemistry on the removal of gallium by volatility from weapons-grade 
plutonium dissolved on molten chlorides, Nuclear Technology, 136, p.367 (2001). 
48. W.D. Manly, D.A.Douglas, A. Taboada et W.R. Grimes, ORNL-2626, Molten-Salt 
Reactor program - Part 2. Materials studies (1958). 
49. G.M. Watson, F.F. Blankenship et G.J. Nessle, ORNL-2474, Chemistry of the 
corrosion process (1958). 
50. M. Ablanov, H. Matsuura et R. Takagi, Solubility of hydrogen fluoride in the molten 
LiF-PbF2, Journal of Nuclear Materials, 258, p.500 (1998). 
51. P.E. Field et J.H. Shaffer, The solubilities of hydrogen fluoride and deuterium fluoride 
in molten fluorides, The Journal of Physical Chemistry, 71, p.3218 (1967). 
52. H. Numata et J.O.M. Bockris, Interactions of gases in molten salts: carbon dioxide 
and oxygen in cryolite-alumina melts, Metallurgical Transactions B, 15B, p.33 (1984). 
53. D.F. Williams, D.F. Wilson, J.E. Keiser, L.M. Toth et J. Caja, Research on molten 
fluorides as high temperature heat transfer agents, Proceeding of Global 2003, 
Embedded topical in 2003 American Nuclear Society winter meeting, Session 2A, 
New Orleans, La,  
54. A. Nishikata, Y. Shimatani et S. Haruyama, Electrochemical studies of the corrosion 
of Ni and Fe in molten chloride (en japonais), Journal of the Japan Institute of Metals, 
48, p.705 (1984). 
55. A.J. Bard et L.R. Faulkner, Electrochimie - Principes, méthodes et applications, 
Masson, Paris (1983). 
56. J.R. Scully, The polarization resistance method for determination of instantaneous 
corrosion rates: a review, Corrosion, 56, p.199 (2000). 






57. M. Stern et A.L. Geary, Electrochemical polarization - 1. A theoretical  analysis of the 
shape of polarization curves, Journal of the Electrochemical Society, 104, p.56 (1957). 
58. G. Gao, F.H. Stott, J.L. Dawson et D.M. Farell, Electrochemical monitoring of high-
temperature molten-salt corrosion, Oxidation of Metals, 33, p.79 (1990). 
59. D. Landolt, Traité des matériaux : Corrosion et chimie de surfaces des métaux, Vol. 
12, Presses Polytechniques et Universitaires Romandes, Lausanne (1993). 
60. S. Manov, A.M. Lamazouère et L. Ariès, Electrochemical study of the corrosion 
behaviour of zinc treated with a new organic chelating inhibitor, Corrosion Science, 
42, p.1235 (2000). 
61. C.L. Zeng, W. Wang et W.T. Wu, Electrochemical impedance models for molten salt 


































II.1  Description du montage expérimental 53 
II.1.1  Schéma du montage 53 
II.1.2  Eléments constitutifs de l’installation 54 
II.2  Choix des matériaux et des mélanges de sels de fluorures 59 
II.2.1  Matériaux étudiés 59 
II.2.2  Mélanges de sels 61 
II.2.3  Solutés 62 
II.3  Méthodes électrochimiques 62 
II.3.1  Voltampérométrie 63 
II.3.2  Electrolyses à potentiel constant 68 
II.3.3  Spectroscopie d’impédance 68 
II.4  Autres techniques d’étude 69 
II.4.1  Mesure de perte de masse 69 
II.4.2  Analyses ICP-AES 70 
II.4.3  Méthodes de caractérisation structurale et microstructurale 71 











Dans ce chapitre sont exposés les différents aspects expérimentaux du travail. La première 
partie concerne l’installation et les divers éléments qui la composent. Les matériaux étudiés, 
les solutés utilisés et les trois mélanges de fluorures dans lesquels sont réalisés les essais sont 
ensuite présentés dans une deuxième partie. Le troisième paragraphe propose une description 
des techniques électrochimiques employées et enfin, la dernière partie décrit les autres 
méthodes mises en œuvre, telles que la perte de masse, les analyses par ICP-AES, les 
observations en microscopies optique et électronique à balayage et la diffraction des 
rayons X.  
II.1 Description du montage expérimental 
Afin de réaliser des études comportementales de matériaux dans des mélanges de fluorures 
fondus à haute température, une installation dédiée à ce type d’expérimentation a été 
développée au Laboratoire de Génie Chimique [1, 2] et transposée ensuite dans le cadre de ce 
travail au sein du laboratoire FLUORIDE à EDF R&D. 
II.1.1 Schéma du montage 
La Figure II-1 présente une photographie de la partie supérieure de la cellule expérimentale, 
ainsi qu’une vue schématique de l’installation utilisée pour les essais.  
Ces éléments sont exposés dans les paragraphes qui suivent. Une description très détaillée de 
tous les composants est par ailleurs proposée dans une note technique EDF concernant 
l’installation FLUORIDE [3] et dans plusieurs travaux de thèses du Laboratoire de Génie 
Chimique [1, 2, 4, 5].  
 






Figure II-1. Photographie et schéma du montage expérimental 
II.1.2 Eléments constitutifs de l’installation 
II.1.2.1 Four 
Le four permet de chauffer le mélange de sels de fluorures et l’ensemble de la cellule. La 
température est homogène dans la zone de travail et il existe un gradient, d’environ 500 °C, 
entre la zone homogène en température et la tête de cellule. La Figure II-2 présente 
l’évolution de la température dans la cellule par rapport à une température de consigne du four 
de 800 °C.  
Un four puits (AET Technologies) constitué d’un cylindre tubulaire à résistance de Kanthal 
comportant une zone de chauffe permet d’élever la température de travail jusqu’à 1200 °C. La 
température est contrôlée par un régulateur Eurotherm, associé à deux thermocouples de type 
K gainés dans un tube d’alumine. Ces thermocouples sont placés dans la zone de chauffe, 
contre la paroi externe de la cellule. L’écart de température entre la consigne et la zone de 
chauffe a été estimé à environ ± 10 °C.  






Au cours de cette étude, des températures de travail comprises entre 800 et 1100 °C ont été 
imposées au système. 
 
 
Figure II-2. Evolution de la température dans la cellule avec une température  
de consigne du four imposée à 800 °C 
II.1.2.2 Cellule et creusets 
La cellule développée permet avant tout de contrôler la température et l’atmosphère de travail, 
ainsi que le confinement du milieu étudié. 
Le corps de la cellule est placé dans le four. Il est en acier réfractaire NS30, fermé à 
l’extrémité inférieure et, à l’extrémité supérieure, une bride en acier inoxydable INOX-316 est 
soudée au cylindre en acier réfractaire. Celle-ci permet de refroidir la partie haute de la cellule 
par une circulation d’eau. Deux orifices équipent la cellule d’une entrée et d’une sortie 
d’argon et une vanne de vide (Edwards) est raccordée au réacteur par une troisième ouverture. 
Ces éléments peuvent être observés sur la Figure II-3 a).  
La tête de cellule, en acier inoxydable INOX-316, constitue le couvercle du corps de la cellule 
et est également refroidie par une circulation d’eau. Elle est percée de six passages 
périphériques, pour l’introduction des électrodes, qui sont répartis autour d’un tube central 
permettant l’introduction de l’électrode de travail ou de soluté, comme le montre la Figure 
II-3 b). Afin d’assurer l’étanchéité du système, un joint torique (Figure II-3 a)) est placé entre 
le corps et la tête de cellule.  
 







a) bride du corps de cellule + joint torique + 
vanne de vide Edwards 
b) tête de cellule 
Figure II-3. Photographies des éléments du montage expérimental 
A l’intérieur de la cellule, des éléments en graphite assurent le confinement des vapeurs de 
fluorures : un creuset de garde, sa rehausse et son couvercle (SGL Group, graphite Ringsdorff 
R6650P5). 
Le couvercle est percé de manière identique à la tête de cellule afin de permettre le passage 
des électrodes.  
Un creuset en carbone vitreux (Carbone Lorraine, nuance V25), placé dans le creuset de 
garde, contient le mélange de sels. En moyenne, 200 g de sels peuvent être introduits dans ce 
creuset, ce qui correspond à une hauteur de bain d’environ 3 cm une fois le mélange fondu (le 
diamètre et la hauteur du creuset sont de 7 cm).  
II.1.2.3 Circuit gaz 
L’installation a été conçue de manière à pouvoir contrôler l’atmosphère à l’intérieur de la 
cellule. En effet, il est nécessaire de limiter la présence de gaz oxydants dans le réacteur (O2(g) 
et H2O(g) en particulier). Il a ainsi été choisi d’utiliser de l’argon (Air Liquide, Alpha gaz Ar 2 
pur laboratoire) comme gaz inerte en contact avec le milieu fondu. Celui-ci contient moins de 
100 ppb d’oxygène et 500 ppb d’eau.  
Pendant les essais, la cellule est en légère surpression d’argon (pression totale d’environ 




Entrée et sortie d’argon 






II-4. Le débit de gaz est contrôlé par une vanne micrométrique avant l’entrée dans la cellule 
(ou le circuit de purification du sas). En sortie, une série de pièges (Zéolithe et Silicagel) 
empêche la rétrodiffusion d’O2(g) et H2O(g).  
 
 
Figure II-4. Schéma du circuit gaz 
II.1.2.4 Système à trois électrodes 
 
Le montage expérimental permet l’utilisation de méthodes électrochimiques. Un système à 
trois électrodes a été utilisé.  
Les électrodes sont connectées à des amenées de courant, constituées d’une tige en alliage de 
nickel (Alloy Wire, Inconel 600), de diamètre 4 mm, filetée à une extrémité et insérée dans un 
tube en alumine (Friatec, Al2O3 99,7 %, type AL23) de diamètre externe 8 mm, qui assure 
l’isolation électrique de l’ensemble. L’étanchéité et le maintien entre la tige d’Inconel et le 
tube d’alumine sont assurés par un collage à l’Araldite. La longueur typique de l’ensemble 
électrode-amenée de courant atteint 80 cm (voir la Figure II-5 a)). 
Selon ses dimensions, l’électrode est fixée à l’amenée de courant, soit directement au moyen 
d’un filetage, soit par l’intermédiaire d’un embout métallique ou en graphite pour les fils, 
comme le montre la Figure II-5 b).  
 







Figure II-5. Schéma des a) amenée de courant et b) embout de connexion 
Afin d’effectuer les mesures électrochimiques, le système à trois électrodes est relié à un 
potentiostat Autolab PGSTAT 10. Il peut fournir des courants allant jusqu’à 10 A (utilisation 
d’un booster). Le potentiostat est contrôlé par le logiciel GPES (General Purpose 
Electrochemical System).   
Les trois électrodes du montage sont décrites ci-dessous.  
II.1.2.4.1 Electrodes de travail 
Selon l’étude réalisée deux types d’électrodes de travail peuvent être distinguées.  
Dans le cas où les essais consistent à étudier les espèces présentes dans le milieu, des 
électrodes d’argent ou d’or sont utilisées. Ces matériaux possédant des potentiels d’oxydation 
élevés, le domaine anodique est suffisamment étendu pour permettre la réalisation d’études 
électrochimiques en oxydation. L’argent est également utilisé pour l’étude des réactions de 
réduction.  
Dans le cas des études de corrosion, l’électrode de travail est le matériau à qualifier : métaux 
purs et alliages (les matériaux sont présentés dans le paragraphe suivant). Les méthodes 
électrochimiques sont appliquées directement aux matériaux afin de déterminer leurs 
propriétés thermochimiques et cinétiques.  
II.1.2.4.2 Contre-électrode  
La contre-électrode est une tige en carbone vitreux de diamètre 3 mm (Carbone Lorraine, 
nuance V25). Sa surface est très grande devant celle de l’électrode de travail (environ 20 mm 
d’immersion, soit une surface de travail de 1,95 cm2 à comparer à 0,32 cm2 pour les 
électrodes de travail). 






II.1.2.4.3 Electrode de comparaison  
L’électrode de comparaison est un fil de platine de diamètre 0,5 mm (Goodfellow, pureté 
99,99 %), immergée dans le milieu fondu sur 10 mm. Elle se comporte comme une électrode 
de 2ème espèce (Pt/PtOx/O2-) en raison de l’adsorption d’une petite quantité d’ions oxyde à la 
surface de l’électrode sous forme PtOx [6]. Son potentiel dépend donc de la quantité d’oxydes 
présents dans le milieu, comme indiqué par l’équation Eq. II. 1 : 







avec E, le potentiel (V), E°, le potentiel standard (V), R, la constante molaire des gaz parfaits 
(8,314 J mol-1 K-1), T, la température (K), F, la constante de Faraday (96485 C mol-1), Ks, le 
produit de solubilité de PtOx et [O2-], la concentration en ions O2- (mol kg-1). 
L’électrode de platine est stable et facile d’utilisation en sels fondus [1, 7]. 
II.2 Choix des matériaux et des mélanges de sels de fluorures 
II.2.1 Matériaux étudiés 
Comme indiqué précédemment, l’Hastelloy-N a été développé dans le cadre des études à 
l’ORNL, sa composition (Ni + 17 Mo + 7 Cr + 5 Fe, mass %, [8]) a été optimisée afin de 
résister au mieux à la corrosion par les fluorures fondus. Afin d’obtenir des données 
fondamentales sur le comportement des matériaux métalliques en milieux fondus, il a été 
décidé de commencer par l’étude de systèmes simples, c’est-à-dire des métaux purs, puis 
d’étudier des alliages plus complexes : alliages binaires, ternaires et industriels.  
II.2.1.1 Métaux purs 
Compte-tenu de la composition de l’Hastelloy-N, les métaux purs suivants ont été étudiés : 
Ni, Mo, W, Fe et Cr. Afin de déterminer certaines caractéristiques des bains de fluorures 
fondus au cours des essais, des électrodes d’argent, de platine et d’or ont également été 
utilisées.  
Toutes les électrodes métalliques, excepté le chrome, sont sous la forme de fils de diamètre 
0,5 mm (Pt et Au) et 1 mm (Ni, Mo, W, Fe et Ag) (Goodfellow de pureté minimale 99,95 % 






pour Mo et W et 99,99 % pour Ni, Fe, Ag, Au et Pt). Le chrome est disponible sous forme 
d’un petit lingot de dimensions 1,5x4x15 mm3 (Goodfellow de pureté 99,7 %).  
La surface immergée des électrodes de travail est d’environ 0,3 cm² pour les fils (environ 
1 cm d’immersion dans le milieu fondu) et 0,7 cm² pour le chrome (immersion de 0,6 cm). 
II.2.1.2 Alliages binaires, ternaires et industriels 
L’attaque des matériaux se faisant à priori par la dissolution sélective du chrome dans les 
alliages à base nickel utilisés, il a été choisi d’évaluer le comportement en corrosion de 
plusieurs alliages binaires Ni-Cr de différentes compositions. Le Tableau II-1 présente les 
différents alliages testés et leurs caractéristiques. Les lingots notés « CEA-Saclay » ont été 
préparés par fusion à partir de poudres élémentaires.  
Tableau II-1. Composition, forme et provenance des alliages binaires Ni-Cr 
Composition des alliages 
(% mass.) Forme et dimensions Fournisseur 
Ni-Cr (90/10) fil, diamètre 1 mm Goodfellow 
Ni-Cr (80/20) 
fil, diamètre 1 mm Goodfellow 
plaque 0,5x5x20 mm3 CEA – Saclay 
Ni-Cr (70/30) plaque 0,5x5x20 mm3 CEA – Saclay 
Ni-Cr (50/50) plaque 0,5x5x20 mm3 CEA – Saclay 
 
Des alliages multi-composants ont également été testés. Ces alliages présentent une 
composition volontairement proche de celle de l’Hastelloy-N et contiennent jusqu’à 
22 % mass. de chrome. Un alliage ternaire et deux alliages industriels ont été choisis :  
9 Alliage ternaire Ni-Cr-W (élaboré par le centre SMS de l’Ecole Nationale Supérieure 
des Mines par fusion en nacelle froide) : Ni - 22 Cr - 14 W (% mass.), 
9 Mo-Ni-Cr (élaboré par Skoda NM, République Tchèque) : Ni - 15,8 Mo - 6,9 Cr - 
2,3 Fe (% mass.), 
9 Hastelloy-C276 (Goodfellow) : 57 Ni - 17 Mo - 16 Cr - Fe, W, Mn (% mass.). 
Comme pour les métaux purs, ces électrodes ont été immergées dans le bain d’environ 1 cm 
pour les fils et de 0,5 cm pour les plaques.  







Les fluorures alcalins ou alcalinoterreux purs destinés à des applications nucléaires ont des 
températures de fusion élevées. Afin de pouvoir travailler à des températures raisonnables (i.e. 
inférieures à 1000 °C), les matériaux sont testés dans des mélanges eutectiques de deux sels. 
Les études de corrosion en sels fondus déjà réalisées utilisaient essentiellement des mélanges 
à base de LiF associé à NaF, ZrF4, BeF2 … [9-11]. Il a ici été choisi de travailler dans trois 
mélanges de fluorures qui présentent un domaine d’électroactivité suffisamment important 
pour mettre en évidence les phénomènes électrochimiques (comme cela sera montré dans le 
chapitre suivant).  
Les données concernant les trois mélanges (leur composition et leur température de fusion) 
sont regroupées dans le Tableau II-2. La température de fusion correspond à la composition 
eutectique du mélange déterminée à l’aide des diagrammes binaires des différents mélanges 
[12, 13]. 
Tableau II-2. Composition et propriétés des mélanges de fluorures utilisés 
Nature du mélange 
Composition Température de 
fusion (°C)  % molaire masse (g) pour 200 g de sel 
LiF-NaF 
61 LiF 98,2 
649 
39 NaF 101,8 
LiF-CaF2 
79,2 LiF 111,8 
767 
20,8 CaF2 88,2 
LiF-AlF3 
85 LiF 128 
720 
15 AlF3 72 
 
Les différents sels,  LiF et CaF2 (Merck - VWR international) et NaF et AlF3 (Alfa Aesar) ont 
été choisis avec une pureté minimale de 99,95 %. 
Les sels sont mélangés intimement dans le creuset, afin de s’assurer que le mélange est 
homogène et fond à la température de l’eutectique, puis placés dans la cellule. Un étuvage 
sous vide est effectué en élevant la température par palier de 100 à 200 °C jusqu’à une 
température inférieure d’environ 20 °C à la température de fusion du mélange. A chaque 
palier, la température n’est augmentée que lorsque le vide atteint la limite imposée par le 
montage expérimental, de l’ordre de 4 10-2 mbar. La durée du traitement est en moyenne de 
48 h. Il a pour but d’éliminer toute trace d’eau au sein de la cellule afin d’éviter la présence 
d’ions oxyde dans le milieu réactionnel. 
La fusion du mélange et les essais sont réalisés sous atmosphère d’argon.  
 






Une fois le bain fondu, les électrodes sont immergées dans le mélange afin de réaliser les 
mesures électrochimiques aux températures désirées, comprises entre 800 et 1100 °C. Une 
campagne d’essais s’étend généralement sur deux à trois semaines (entre 10 et 15 jours 
d’essais). Les mesures aux températures les plus élevées sont réalisées sur de courtes durées 
(quelques heures) afin de ne pas modifier la composition du bain par une possible distillation 
des sels.  
II.2.3 Solutés 
Des ajouts de sels des métaux étudiés ont également été réalisés afin d’étudier l’influence de 
certains paramètres (ajouts d’oxyde) ou le comportement électrochimique des fluorures 
métalliques suivants : 
9 Li2O : Alfa Aesar, pureté de 99,5 %, 
9 CrF3 : Alfa Aesar, pureté de 99,99 %, 
9 NiF2 : VWR International, pureté 99 %, 
9 FeF2 : VWR International, pureté 99 % (anhydre), 
9 AgF : VWR International, pureté 99,5 %. 
II.3 Méthodes électrochimiques 
La nature des réactions ayant lieu en fluorures fondus justifie l’emploi des techniques 
électrochimiques pour l’étude de la corrosion des matériaux. En effet, les réactions sont régies 
par les échanges électroniques entre le métal et la solution. L’installation expérimentale 
développée permet l’utilisation de ces méthodes. Plusieurs techniques ont été mises en œuvre, 
telles que des micro-électrolyses afin de réaliser des analyses (voltampérométries cyclique, 
linéaire et à vague carrée) et des macro-électrolyses afin d’obtenir des données sur le 
vieillissement des matériaux. 
Les voltampérométries cyclique et linéaire ont été utilisées dans ce travail afin de comparer 
les différents métaux testés et déterminer des caractéristiques thermochimiques et cinétiques. 
La voltampérométrie à vague carrée permet d’obtenir des informations sur les mécanismes 
ayant lieu aux électrodes et de doser des espèces en solution.  







La voltampérométrie consiste à imposer à l’électrode de travail un potentiel variant 
linéairement avec le temps et à suivre la variation de courant en fonction du potentiel. Les 
voltampérogrammes obtenus permettent ainsi de mettre en évidence les réactions ayant lieu 
au sein du système sur le domaine de potentiel étudié.  
II.3.1.1 Voltampérométrie cyclique 
La voltampérométrie cyclique consiste à réaliser un ou plusieurs balayages cycliques de 
potentiel en fonction du temps entre deux bornes de potentiel et à représenter la réponse en 
terme de variation de courant en fonction du potentiel imposé, comme le montre la Figure 
II-6. Les vitesses de balayage utilisées sont élevées : en général supérieures à 100 mV s-1 afin 
de s’affranchir des bruits du signal dus aux balayages successifs, permettant ainsi une 
meilleure reproductibilité [14, 15]. La vitesse de balayage minimale dépend du diamètre de 
l’électrode : la diffusion doit pouvoir être considérée comme un phénomène linéaire dans les 
conditions des essais [16]. Etant donné les dimensions des matériaux testés, la vitesse de 
balayage est supérieure à 50 mV s-1.  
 
 
Figure II-6. Balayage en potentiel et réponse de courant en fonction du potentiel (1 cycle) 
Le voltampérogramme permet dans un premier temps d’avoir une idée globale des réactions 
qui ont lieu aux électrodes, chaque pic étant caractéristique d’une réaction. Cette méthode 
permet également de mettre en évidence la réversibilité ou non de la réaction considérée ainsi 
que la limitation cinétique de cette réaction. Si la réaction est réversible et que la cinétique est 
limitée par la diffusion des ions à l’électrode, il est alors possible de calculer le nombre 
d’électrons échangés et le coefficient de diffusion à l’aide de deux équations, Eq. II.2 et II.3. 
En effet, deux cas peuvent être distingués : 






9 le produit de la réaction est soluble et l’équation de Randles-Sevcik peut être 
appliquée, Eq. II.2 [14, 15]:  






ଵ ଶ⁄ ߥଵ ଶ⁄  (II.2)
9 le produit de la réaction est insoluble et l’équation de Berzins et Delahay peut être 
appliquée, Eq. II.3 [17] :  
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avec ip, la densité de courant du pic de diffusion (A cm-2), n, le nombre d’électrons échangés, 
Ci, la concentration de l’espèce électroactive i (mol cm-3), Di, le coefficient de diffusion de 
l’espèce électroactive i (cm² s-1) et v, la vitesses de balayage (V s-1). 
II.3.1.2 Voltampérométrie linéaire 
La voltampérométrie linéaire consiste en un balayage unique entre deux bornes de potentiel. 
Les vitesses de balayage sont beaucoup plus faibles que pour la voltampérométrie cyclique, 
en générale inférieures à 10 mV s-1. Ces vitesses de balayage faibles permettent de considérer 
le système comme étant au quasi-équilibre.  
Dans le cadre de cette étude, les données issues des voltampérogrammes linéaires ont été 
traitées de deux manières différentes : selon la méthode d’extrapolation de Tafel et selon la 
méthode de résistance de polarisation.  
II.3.1.2.1 Equation de Butler-Volmer 
Lorsque la réaction à l’électrode est limitée par le transfert de charge à l’interface 
électrode/électrolyte, l’équation de Butler-Volmer, Eq. II.4, permet d’exprimer la relation 
entre la densité de courant et le potentiel imposé à l’électrode.  













avec, i, la densité de courant (A cm-2), i0, la densité de courant d’échange (A cm-2), Cox(0,t) et 
Cred(0,t), les concentrations en oxydant et réducteur à la surface de l’électrode (mol cm-3), Cox 
et Cred, les concentrations en oxydant et réducteur au cœur de la solution (mol cm-3), α, le 






coefficient de transfert de charge, η, la surtension soit η=E-Ecorr (V) avec Ecorr, le potentiel de 
corrosion de l’espèce (V).  
Le potentiel de corrosion correspond au potentiel mixte de l’électrode de travail.  
II.3.1.2.2 Méthode d’extrapolation de Tafel 
Cette méthode consiste à représenter le voltampérogramme linéaire de variation de la densité 
de courant en fonction du potentiel en échelle semi-logarithmique.  
La relation entre la densité de courant et la surtension appliquée à l’électrode est alors donnée 
par l’équation de Tafel, Eq. II.5 [14, 15] : 
ߟ ൌ ܽ ൅ ܾ ݈݋݃݅ (II.5)
avec a et b, deux constantes.  
Il est possible à partir de l’équation de Butler-Volmer, Eq. II.4, de déterminer l’expression de 
ces constantes. En effet, pour des valeurs importantes de surtensions (anodique et 
cathodique), l’équation de Butler-Volmer se simplifie donnant deux nouvelles expressions, 
Eq. II.6 et Eq. II.7 qui correspondent respectivement aux équations de Tafel dans le domaine 
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avec αox et αred, les coefficients de transfert de charge anodique et cathodique et βox et βred, les 
coefficients de Tafel anodique et cathodique.  
La représentation de Tafel a été principalement utilisée dans cette étude pour comparer le 
comportement des métaux. Néanmoins, elle permet d’estimer les valeurs des paramètres 
cinétiques intervenant dans la réaction tels que la densité de courant d’échange et les 
coefficients de Tafel.  
La Figure II-7 propose une représentation théorique des courbes de Tafel sur laquelle il est 
possible d’observer deux domaines linéaires auxquels peuvent être associées les équations 
Eq. II.6 et II.7. Pour de faibles surtensions, la variation n’est plus linéaire : la réaction inverse 
à celle étudiée n’est plus négligeable.  
 







Figure II-7. Exemple de représentation de Tafel  
Les coefficients de Tafel, βox et βred, ainsi déterminés, peuvent ensuite être utilisés dans la 
méthode de résistance de polarisation (détaillée dans le paragraphe suivant).  
Afin d’obtenir les représentations de Tafel anodique et cathodique pour tous les métaux 
étudiés, le protocole expérimental suivant a été appliqué : deux séries de mesures ont été 
réalisées pour chaque étude, soit un balayage en potentiel entre le potentiel de corrosion et la 
borne anodique (déterminée à partir d’un voltampérogramme cyclique) et un autre, toujours à 
partir du potentiel de corrosion mais cette fois vers les potentiels cathodiques. Plusieurs 
vitesses de balayage entre 0,1 et 10 mV s-1 ont été testées. L’analyse des différents tracés a 
montré que les voltampérogrammes tracés à des vitesses inférieures à 1 mV s-1 étaient les plus 
adaptés à l’étude des matériaux : ces vitesses de balayage permettent d’être au quasi-équilibre. 
Une étude de répétabilité et de reproductibilité des tracés de voltampérogrammes linéaires à 
1 mV s-1  a été réalisée et est présentée en Annexe A. 
II.3.1.2.3 Méthode de résistance de polarisation 
Cette méthode consiste à effectuer un balayage sur un domaine de potentiel beaucoup plus 
réduit autour du potentiel de corrosion sur lequel le voltampérogramme est linéaire, comme 
cela est montré sur la Figure II-8.  
L’équation de Stern et Geary, Eq. II.8, donne alors la relation entre la densité de courant de 







avec icorr, la densité de courant de corrosion (A cm-2) et Rp, la résistance de polarisation 
(Ω cm²). 








Figure II-8. Exemple de voltampérogramme linéaire utilisé pour la mesure  
de la résistance de polarisation 
Pour les essais, il a été décidé de réaliser les balayages à une vitesse de 1 mV s-1 sur ± 40 mV 
autour du potentiel de corrosion (du côté anodique, puis vers les potentiels cathodiques). Il a 
été vérifié que sur l’intervalle de potentiel choisi (80 mV), le signal E=f(i) était linéaire.  
II.3.1.3 Voltampérométrie à vague carrée 
Pour la méthode de voltampérométrie à vague carrée, la variation de potentiel en fonction du 
temps se fait en combinant une évolution par paliers à un signal carré (deux impulsions 
carrées de même amplitude, de même durée et de signe opposé) comme le montre la Figure 
II-9 a). Les relevés des densités de courant sont effectués à la fin des première et seconde 
impulsions. Cette mesure de courant différentiel permet de s’affranchir d’une grande partie du 
courant capacitif [14, 19]. Le voltampérogramme, Figure II-9 b), représente la variation du 
courant différentiel, δip=i(1)-i(2), en fonction du potentiel. La forme de gaussienne est 
observée lorsque les systèmes sont de type soluble-soluble et réversible (le signal est 
légèrement déformé dans les autres cas) [20].  
 
Dans le cas du système soluble-soluble réversible, la densité de courant différentiel de pic est 













avec δip, la densité de courant différentiel (A cm-2), f, la fréquence (Hz), ΔE, l’amplitude des 
impulsions carrées (V). 
Si cette relation est vérifiée alors il est possible de calculer le nombre d’électrons échangés 
selon Eq. II.10 :  










avec W1/2, la largeur à mi-hauteur du pic de densité de courant différentiel (V), comme 
indiqué sur la Figure II-9 b). 
 
 
a) Variation du potentiel en fonction du 
temps et points de mesure des densités 
de courant 
b) Voltampérogramme de forme 
gaussienne (courant différentiel) 
Figure II-9. Caractéristiques de la voltampérométrie à vague carrée 
II.3.2 Electrolyses à potentiel constant 
La technique d’électrolyse a consisté, dans ce travail, à imposer à l’électrode un potentiel 
constant pendant une durée donnée. Ce maintien permet de mettre en évidence les réactions 
électrochimiques ayant lieu au potentiel imposé (préalablement choisi en fonction du 
phénomène à observer).  
Les électrolyses ont essentiellement été réalisées sur des électrodes d’alliages binaires Ni-Cr. 
L’intérêt était de se placer dans des conditions plus oxydantes que celles imposées par les 
conditions expérimentales afin d’accélérer le phénomène d’oxydation des matériaux.  
II.3.3 Spectroscopie d’impédance 
La technique de spectroscopie d’impédance, décrite dans le paragraphe I.3.4, a été appliquée à 
l’étude des métaux purs en fluorures fondus. Cependant, les résultats obtenus n’ont pas été 
concluants, comme le montre la Figure II-10. Les signaux n’étaient pas répétables et le demi-
cercle qui permettrait de déterminer la valeur de la résistance de polarisation n’a jamais été 
observé. Cette méthode n’a donc pas permis d’apporter des éléments de compréhension 






supplémentaires sur le comportement des métaux. Les mécanismes mis en jeu ne sont pas 
suffisamment connus afin d’assurer une bonne interprétation des diagrammes d’impédance. 
Les données ne seront donc pas présentées dans ce travail.  
 
 
Figure II-10. Diagramme de Nyquist de Fe dans LiF-CaF2 à 900 °C au potentiel d’abandon 
(entre 3000 Hz et 10 mHz, ΔE=20 mV) 
II.4 Autres techniques d’étude 
Les méthodes électrochimiques précédemment décrites permettent d’obtenir des informations 
instantanées sur les réactions des matériaux en fluorures fondus. D’autres techniques d’étude, 
présentées ci-dessous, ont été utilisées afin de comparer la cohérence entre les résultats 
obtenus par les différentes méthodes, mais également pour estimer les cinétiques des 
processus sur des durées variables (en faisant par exemple varier le temps d’immersion des 
éprouvettes métalliques dans les milieux fondus).   
II.4.1 Mesure de perte de masse 
La perte de masse est une méthode classiquement utilisée pour l’étude de la corrosion. Elle 
consiste à peser l’éprouvette avant et après un essai d’immersion du matériau dans un milieu 
et des conditions donnés. Suite à l’attaque du matériau qui consiste en une oxydation du 
métal, il y a soit gain, soit perte de masse. Un gain de masse correspond au transfert 
d’éléments de l’électrolyte vers le matériau qui se manifeste par la formation d’une couche 
surfacique composée des produits de corrosion et du milieu d’étude. Une perte de masse est 
associée au transfert des produits de corrosion du matériau vers le milieu fondu, soit à une 
dissolution directe du matériau.  






Le protocole opératoire admet habituellement que plusieurs éprouvettes soient introduites 
dans le système et testées pendant des durées différentes afin de rendre compte de l’évolution 
du gain ou de la perte de masse avec le temps.  
Pour cette étude, le protocole présenté sur la Figure II-11 a été adopté. 
 
 
Figure II-11. Temps d’essai des éprouvettes testées par perte de masse 
Les éprouvettes métalliques en contact avec les sels de fluorures durant l’essai présentaient un 
dépôt de sels solidifiés en surface. Il a donc été nécessaire de nettoyer les électrodes avant la 
mesure de perte de masse afin d’éliminer toutes traces de sels présentes sur le matériau. Pour 
cela, les électrodes ont été placées dans une solution (20 ml de AlCl3 saturé + 2 ml de HCl 
pur) dans un bac à ultrasons jusqu’à dissolution complète des sels. La dissolution des sels de 
fluorures se fait par un déplacement des complexes. En effet, la présence d’AlCl3 entraîne la 
formation de complexes de chlorures, solubles dans le milieu, à la place des complexes de 
fluorures qui sont eux très peu solubles.  
II.4.2 Analyses ICP­AES 
Afin d’estimer la quantité de produits de corrosion dans le mélange de sels fondus, des 
analyses par spectrométrie optique (ICP-AES : Inductively Coupled Plasma Atomic Emission 
Spectroscopy) ont été réalisées sur des prélèvements de bain.  
II.4.2.1 Préparation des échantillons 
Les solutions destinées aux analyses ont été préparées à partir de deux types d’échantillons :  
9 des échantillons de sels solidifiés prélevés dans la galette de sel après refroidissement 
et broyés au mortier pour faciliter la dissolution, 






9 des prélèvements de sels fondus dans la cellule en cours d’essai ; ceux-ci étaient 
réalisés à l’aide d’une nacelle en nickel (pur à 99,99 %) conçue pour être fixée à 
l’extrémité de l’amenée de courant. 
Les sels ont ensuite été dissous dans une solution d’AlCl3 saturée (environ 30 g L-1) contenant 
10 % d’HCl concentré dans un bac à ultrasons. Les quantités de sels et de solution ont été 
choisies afin d’obtenir des solutions de concentration supérieure à 0,1 ppm pour l’élément à 
analyser.  
Une analyse du blanc du mélange de dissolution a été systématiquement réalisée afin de 
calculer ensuite la concentration réelle dans l’échantillon de sel prélevé.  
II.4.2.2 Fonctionnement de l’ICP­AES 
Cette méthode permet une analyse élémentaire et quantitative des éléments présents dans le 
mélange.  
La solution est soumise à un plasma d’argon dans lequel elle est vaporisée et ses éléments 
dispersés. Un photodétecteur récupère la lumière émise par le plasma. A chaque élément, sont 
associées une ou plusieurs longueurs d’onde. Par comparaison à des échantillons témoins de 
concentration connue, il est possible de déterminer la nature des espèces de la solution initiale 
(spectre de longueur d’onde) et leurs concentrations (intensité du signal à la longueur d’onde 
associée à l’espèce étudiée).  
 
Les analyses ont été réalisées sur un appareil iCAP 6500 Thermo Electron Corporation. La 
limite de détection de l’appareillage est fonction de l’élément considéré et est de l’ordre de la 
dizaine de ppb. Il s’agit donc d’une technique précise et fiable d’analyse d’une solution, 
néanmoins, elle ne permet pas de doser les éléments légers tels que le carbone et l’oxygène.  
II.4.3 Méthodes de caractérisation structurale et microstructurale 
II.4.3.1 Préparation des échantillons 
Les analyses structurales (diffraction des rayons X) ne nécessitent pas de préparation 
particulière des échantillons : les poudres et les sels solidifiés peuvent être analysés tels quels.  






Dans le cas des analyses microstructurales  par microscopie, afin de pouvoir analyser l’état de 
surface des éprouvettes métalliques après essais, celles-ci ont tout d’abord été découpées, 
enrobées puis polies pour être ensuite observées au microscope. 
L’enrobage a été réalisé avec la résine Polyfast (Struers, résine conductrice, phénolique à 
charge de carbone) à l’aide d’une presse d’enrobage à chaud. 
Le polissage des éprouvettes métalliques a été réalisé sur une polisseuse Struers RotoSystem, 
en utilisant successivement les disques de polissage suivant : 200, 9, 3 et 1 µm (avec une pâte 
diamantée pour les trois derniers disques).  
II.4.3.2 Diffraction des rayons X 
Cette méthode est adaptée à l’analyse structurale des solides cristallins.  
La diffraction des rayons X permet ainsi de déterminer la structure d’un cristal ou d’un solide 
cristallin à partir de l’intensité et de la direction de la radiation diffractée. En effet, les 
paramètres de maille du réseau cristallin sont identifiés avec précision par cette méthode non 
destructive. 
Les diffractogrammes ont été réalisés sur un appareil Rigaku Geigerflex, avec un pas 
d’acquisition de 0,05 ° et des angles 2θ compris entre 10 ° et 110 °.  
II.4.3.3 Microscopie optique 
La microscopie optique a été utilisée afin de réaliser des observations des éprouvettes 
métalliques à une échelle relativement importante avec un grandissement compris entre x25 et 
x1000. Ces grandissements permettent d’avoir une vision globale de l’état des électrodes 
soumises à une attaque par les sels fondus lors des essais de corrosion et à estimer les 
profondeurs affectées.  
Le microscope optique utilisé est un appareil Reichert-Jung MeF3A équipé d’optiques Leica 
couplé à une caméra numérique et son système d’acquisition vidéo informatique. 
II.4.3.4 Microscopie électronique à balayage (MEB) 
Afin de réaliser des observations des éprouvettes métalliques à des échelles plus faibles, la 
microscopie électronique à balayage a été utilisée avec des grandissements, compris entre 
x120 et x10000, permettant d’examiner des microstructures allant jusqu’au micromètre. Il est 
alors possible d’étudier la topographie de surface des éprouvettes. 






Deux microscopes ont été utilisés : FEI QUANTA 600 et LEICA 440.   
II.4.3.5 Analyse EDX 
Il est également possible en couplant au MEB un système d’analyse EDX (Energy Dispersive 
X-ray spectroscopy) de réaliser une analyse semi-quantitative de la zone soumise au faisceau 
d’électrons.  
Selon le microscope utilisé (FEI QUANTA 600 ou LEICA 440), un système d’analyse EDX 
Oxford INCA x-act ou EDX Oxford INCA diode Si fenêtre SATW a été couplé au MEB. 
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Ce chapitre concerne l’étude exploratoire de métaux purs en milieux fluorures fondus. En 
effet, peu de données fondamentales sont disponibles sur le comportement des matériaux en 
fluorures fondus. Il a donc été décidé de commencer par l’étude de systèmes simples, les 
métaux purs, avant d’étudier des systèmes plus complexes, tels que certains alliages.  
Il paraît essentiel, avant tout, de situer les conditions thermochimiques imposées par les 
systèmes milieux fondus/matériaux. Dans un premier temps, des calculs thermochimiques de 
potentiels d’oxydation théoriques permettent d’appréhender le comportement des métaux 
dans les milieux étudiés et d’envisager le comportement relatif des différents métaux. Ces 
calculs sont ensuite comparés aux potentiels d’oxydation mesurés par les essais 
électrochimiques. Enfin, l’analyse des résultats souligne l’importance d’identifier les 
conditions thermochimiques imposées par le système, en particulier la nature de couple redox 
régissant les équilibres. Plusieurs hypothèses sont proposées et évaluées quant à la nature de 
ce couple. 
III.1 Potentiels d’oxydation de métaux purs 
Les travaux réalisés en fluorures fondus dans le cadre du développement du RSF aux USA et 
en ex-URSS, ont abouti à la mise au point d’alliages de compositions optimisées pour résister 
à la corrosion par les fluorures fondus, tel que l’Hastelloy-N (ou INOR 8) : Ni + 15-
18 % mass. Mo + 6-8 % mass. Cr + 0-5 % mass. Fe [1]. Ainsi, en vue de caractériser 






l’interaction entre matériaux et fluorures fondus, les premières études ont été réalisées sur les 
métaux purs Ni, Mo, W, Fe et Cr dans LiF-NaF à 900 °C. Afin de caractériser le milieu 
étudié, les métaux Ag et Au ont également été utilisés.  
III.1.1 Evaluation thermochimique 
III.1.1.1 Méthode de calcul : exemple de Ni 
L’approche consiste à calculer le potentiel standard d’oxydo-réduction à partir des données 
thermochimiques de corps purs issues de la base de données du logiciel HSC Chemistry [2-6]. 
Pour une réaction du type Eq. III.1, il existe une relation entre l’enthalpie libre standard de 
réaction et le potentiel standard de la réaction d’oxydo-réduction du couple ox1/red1 (le couple 
ox2/red2 étant la référence de calcul) donnée par Eq. III.2 [7] : 
݋ݔଵ ൅ ݎ݁݀ଶ ՜ ݎ݁݀ଵ ൅ ݋ݔଶ (III.1)
∆௥ܩ°ሺܶሻ ൌ െ݊ܨܧ°ሺܶሻ (III.2)
avec ΔrG°(T), l’enthalpie libre standard (J mol-1), n, le nombre d’électrons échangés, F, la 
constante de Faraday (96485 C mol-1), E°(T), le potentiel standard d’oxydo-réduction (V) et 
T, la température (K).  
Le logiciel HSC a été utilisé pour déterminer les différents nombres d’oxydation pouvant 
exister pour le nickel. D’après les données thermochimiques disponibles, ceux-ci sont les états 
(+I) et (+II), comme indiqué par les équations Eq. III.3 et Eq. III.4.  
ܰ݅ሺ௦ሻ ՜ ܰ݅ሺ൅ܫሻ ൅ ݁ି (III.3)
ܰ݅ሺ௦ሻ ՜ ܰ݅ሺ൅ܫܫሻ ൅ 2݁ି (III.4)
Les essais étant effectués en fluorures fondus, les calculs thermochimiques sont réalisés par 
rapport au couple F2(g)/F- pris comme couple de référence à la température de travail (soit 
ΔG°(T)(F2(g)/F-)=0), et dont l’équilibre redox s’écrit selon Eq. III.5. 
ܨଶሺ௚ሻ ൅ 2݁ି ՜ 2ܨሺௗ௜௦௦௢௨௧ሻ
ି  (III.5)






Les enthalpies libres des réactions d’oxydation obtenues en couplant Eq. III.3 et Eq. III.4 à 
Eq. III.5 ont ainsi été calculées à 900 °C (1173 K), température à laquelle la majorité des 
essais a été réalisée. Les potentiels standard des deux couples du nickel ont ensuite été 
calculés à partir d’Eq. III.2. Les résultats sont rassemblés dans le Tableau III-1. 
Tableau III-1. Réactions de référence pour le calcul des potentiels standard du nickel, enthalpies 





Potentiel standard  





ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܰ݅ܨሺ௚ሻ - 55,6 - 0,58 
ܰ݅ሺ௦ሻ ൅ ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܰ݅ܨଶሺ௟ሻ - 475,5 - 2,46 
 
Les valeurs des potentiels standard des deux couples indiquent que l’état d’oxydation (+II) du 
nickel est plus stable que l’état (+I). Ainsi, seule la formation de l’espèce Ni(II) est à 
considérer lors de l’oxydation du nickel et le potentiel standard vaut -2,46 V (vs F2(g)/F-). 
D’autres travaux en fluorures fondus (notamment dans les sels à base de cryolite Na3AlF6) ont 
également désigné, d’après des calculs thermochimiques, l’état d’oxydation (+II) du nickel 
comme étant le plus stable [8]. La valeur du potentiel standard ne peut pas être comparée à 
celle proposée ici car la référence et la température de travail sont différentes. D’un point de 
vue expérimental, une étude dans le mélange eutectique LiF-NaF-KF à environ 500 °C, a 
montré que la réduction des ions Ni(II) se faisait en une seule étape avec un échange de deux 
électrons, confirmant le passage direct de Ni(0) à Ni(II) [9]. 
III.1.1.2 Potentiels standard d’oxydo­réduction de composés purs 
La même approche a été appliquée aux autres métaux considérés pour cette étude (Mo, W, Fe, 
Cr, Ag et Pt), ainsi que pour les éléments constitutifs du sel (Li, Na, Ca et Al pour les 
mélanges LiF-NaF, LiF-CaF2 et LiF-AlF3).  
Les données calculées à 900 °C pour toutes ces espèces sont regroupées dans le Tableau III-2. 
Il présente les états dont la stabilité est favorisée d’un point de vue thermochimique. Le détail 
de l’ensemble des réactions envisageables pour chaque métal, en tenant compte des différents 






composés, avec les enthalpies libres standard et les potentiels correspondants pour les trois 
températures de 900, 1000 et 1100 °C est présenté en Annexe B. 
Tableau III-2. Nombre d’électrons échangés, enthalpie libre standard et potentiel standard  








Potentiel standard  
par rapport à  
F2(g)/F- (V) 
Ca CaF2(s) 2 - 1030,1 - 5,32 
Li LiF(s) 1 - 505,0 - 5,21 
Na NaF(s) 1 - 453,5 - 4,68 
Al AlF3(s) 3 - 1205,0 - 4,15 
Cr CrF2(s) 2 - 629,5 - 3,25 
Fe FeF2(s) 2 - 554,8 - 2,86 
Ni NiF2(s) 2 - 475,4 - 2,46 
W WF4(s) 4 - 929,1 - 2,40 
Mo MoF3(s) 3 - 647,1 - 2,22 
Ag AgF(s) 1 - 141,7 - 1,46 
Pt PtF4(g) 4 - 534,8 - 1,38 
Au AuF2(s) 2 - 84,1 - 0,43 
 
Ces données permettent de proposer un classement des métaux en considérant leurs potentiels 
standard d’oxydo-réduction apparents. Cette échelle, présentée sur la Figure III-1, permet de 
comparer la réactivité des différents métaux dans un même milieu à trois températures.  
 
Les calculs thermochimiques donnent un premier aperçu du comportement attendu pour 
différents matériaux dans un mélange de fluorures fondus. Les composants du mélange de 
sels sont les plus réactifs, tandis que l’or est le métal le plus noble. Entre ces deux bornes, les 
métaux susceptibles de constituer l’alliage de structure sont classés de la manière suivante en 
terme de potentiels standard apparents : Cr < Fe < Ni < W < Mo. L’influence de la 
température est également mise en évidence : les valeurs des potentiels standard d’oxydo-
réduction augmentent avec la température quel que soit le métal. 







Figure III-1. Classement des potentiels standard de plusieurs couples redox 
calculés à 900, 1000 et 1100 °C (à 1100°C, les potentiels de Ni et W sont égaux) 
III.1.2 Etude expérimentale des métaux purs par électrochimie 
Les métaux considérés pour les calculs ont été testés expérimentalement dans le mélange  
LiF-NaF à 900 °C.  
III.1.2.1 Caractérisation du solvant 
Dans un premier temps, afin de s’assurer que les signaux électrochimiques observés 
correspondent bien à l’oxydation du métal testé, le domaine d’électroactivité et la qualité du 
mélange (soit la présence ou non d’impuretés) sont examinés.  
La Figure III-2 présente un voltampérogramme cyclique sur électrode d’argent, dans LiF-NaF 
à 900 °C. Le balayage est systématiquement réalisé du potentiel d’abandon vers les potentiels 
anodiques, puis vers les potentiels cathodiques pour revenir au potentiel d’abandon.  
Le voltampérogramme est borné par deux importantes variations de densité de courant 
attribuées à deux réactions limites qui sont l’oxydation du métal du côté anodique et la 
réduction du solvant dans le domaine de potentiels cathodiques. Lors de l’application de 
surtensions anodiques importantes seule la dissolution directe du métal est constatée, aucun 
phénomène de diffusion ne limite la réaction. En effet, cela se manifesterait par la présence 






d’un palier qui n’est jamais observé sur les voltampérogrammes. Le domaine d’électroactivité 
sur Ag est donc de 2,9 V. 
Entre ces deux bornes, l’intensité du signal est quasiment nulle, indiquant l’absence d’autres 
réactions significatives et donc d’espèces qui pourraient perturber l’étude des métaux purs. 
Dans cette zone de faibles densités de courant, la densité de courant résiduel est au maximum 
de 0,5 mA cm-2.  
 
 
Figure III-2. Voltampérogramme cyclique sur Ag dans LiF-NaF à 900 °C 
(vitesse de balayage : 100 mV s-1) 
L’or étant un métal plus noble que l’argent, comme indiqué sur la Figure III-1, il s’oxyde à un 
potentiel plus élevé, ce qui permet de vérifier l’absence d’impuretés sur un domaine anodique 
plus important. La Figure III-3 présente un voltampérogramme cyclique sur or, sur lequel est 
superposé le voltampérogramme obtenu sur argent de la Figure III-2.  
Le tracé a été réalisé pour des potentiels anodiques, dans LiF-NaF à 900 °C. La forte 
augmentation de densité de courant correspond à la dissolution du métal, conduisant à un 
domaine d’électroactivité supérieur de plus d’1 V à celui de l’argent dans le domaine des 
potentiels anodiques, comme attendu d’après les résultats des calculs thermochimiques du 
Tableau III-2.  
 







Figure III-3. Voltampérogrammes cycliques anodiques sur Au et Ag dans LiF-NaF à 900 °C 
(vitesse de balayage : 100 mV s-1) 
 
La voltampérométrie à vague carrée (voir paragraphe II.3.1.3) permet de différencier plus 
facilement les pics des différentes espèces présentes dans le milieu et de déterminer le nombre 
d’électrons échangés pour chaque réaction. Il est ainsi possible de distinguer la présence 
d’impuretés, avant l’oxydation de l’or, qui se manifeste par la présence de pics. Cette 
technique a en particulier été mise au point au laboratoire afin de doser les ions O2- dans des 
mélanges de fluorures fondus [10]. Sur la Figure III-4, il est possible d’observer le pic 
d’oxydation des ions O2- suite à un ajout de Li2O dans un mélange LiF-NaF à 800 °C.  




ܱଶሺ௚ሻ ൅ 2݁ି (III.6)
Les ajouts successifs de Li2O ont permis aux auteurs d’établir une relation linéaire, donnée 
par Eq. III.7, entre l’intensité du pic de courant différentiel et la concentration en ions O2- :  
ߜ݅௣ ൌ 0,353ሾܱଶିሿ (III.7)
avec δip, densité de courant différentiel du pic de diffusion (A cm-2) et [O2-], la concentration 
en ions oxydes (mol kg-1). 
 







Figure III-4. Voltampérogramme à vague carrée sur Au dans LiF-NaF-Li2O (4,71 10-2 mol kg-1) 
à 800 °C (fréquence de balayage : 25 Hz, amplitude de potentiel : 20 mV) [10] 
La Figure III-5 présente un voltampérogramme à vague carrée sur or dans LiF-NaF à 900 °C, 
tracé en début d’essai, sur lequel un pic au potentiel de 1,3 V (vs Pt) est observé et dont la 
densité de courant différentiel est inférieure à 1 mA cm-2.  
 
 
Figure III-5. Voltampérométrie à vague carrée sur Au dans LiF-NaF à 900 °C  
(fréquence de balayage : 25 Hz, amplitude : 20 mV) 






La comparaison des deux voltampérogrammes des Figure III-4 et Figure III-5 suggère que le 
pic observé pour les essais réalisés dans le cadre de cette étude correspond à l’oxydation des 
ions oxydes présents dans le milieu, suivi de l’oxydation de l’or à 2,1 V (vs Pt). En appliquant 
à 900 °C, la relation donnée par Eq. III.6, valable à 800 °C, la concentration initiale en oxydes 
dans le mélange LiF-NaF est estimée : 2,6 10-3 mol kg-1. 
 
Ces voltampérogrammes permettent de vérifier la qualité du milieu avant de commencer 
l’étude des métaux : la nature et la quantité d’impuretés sont identifiées (O2- en particulier qui 
constitue l’impureté majeure dans les systèmes étudiés). Le tracé des voltampérogrammes sur 
argent et or est réalisé systématiquement en début d’essai afin de connaître l’état du mélange 
et de permettre une interprétation correcte des signaux électrochimiques observés. Ces tracés 
sont également effectués de manière régulière en cours d’essais afin de contrôler l’évolution 
du milieu fondu, le déplacement éventuel du potentiel de l’électrode de comparaison (Pt, qui 
peut alors être recalée par rapport à la réduction du solvant, Na) et de détecter une éventuelle 
entrée d’impuretés  
III.1.2.2 Cr, Fe, Ni, Mo et W : étude des matériaux de structure 
Pour l’étude des métaux purs, la méthode employée est la voltampérométrie linéaire (voir 
paragraphe II.3.1.2).  
La Figure III-6 présente les voltampérogrammes linéaires tracés sur les électrodes de Cr, Fe, 
Ni, Mo et W dans LiF-NaF à 900 °C. Pour chaque métal, le tracé du voltampérogramme 
linéaire complet est réalisé en deux temps : un premier balayage est effectué du potentiel libre 
vers les potentiels plus anodiques, sur une première électrode, puis, le second balayage est 
effectué du potentiel libre vers les potentiels cathodiques sur une autre électrode. 
La répétabilité et la reproductibilité du tracé des voltampérogrammes linéaires ont été 
vérifiées. Cette analyse est proposée en Annexe A. 







Figure III-6. Voltampérogrammes linéaires de plusieurs métaux dans LiF-NaF à 900 °C  
(vitesse de balayage : 1 mV s-1) 
Dans la partie cathodique, la réaction correspond à la réduction du solvant Na. Dans la partie 
anodique, en l’absence d’impuretés dans le milieu (vérifiée préalablement par le tracé de 
voltampérogrammes cycliques sur argent et or), l’augmentation de densité de courant suit une 
loi de type exponentielle qui traduit la dissolution directe des métaux étudiés. Cette réaction 
de dissolution se formalise par l’équation suivante, Eq. III.8 :  
ܯ ՜ ܯ௡ା ൅ ݊݁ି (III.8)
avec M, les différents métaux (Cr, Fe, Ni, Mo et W) et Mn+, leur forme oxydée. 
 
A partir de ces signaux électrochimiques, il est possible d’estimer la valeur du potentiel 
d’oxydation apparent du métal testé : cette valeur de potentiel expérimental est repérée à 
l’intersection de la pente donnée par la forte augmentation de densité de courant avec l’axe 
des abscisses, comme indiqué sur la Figure III-7.  







Figure III-7. Méthode de mesure du potentiel d’oxydation expérimental  
Exemple de Ni dans LiF-NaF à 900 °C 
Le Tableau III-3 présente les valeurs des potentiels d’oxydation apparents déterminés à partir 
des résultats expérimentaux pour les différentes espèces étudiées, ainsi que les potentiels 
libres de certains des métaux purs.  
Tableau III-3. Potentiels d’oxydation expérimentaux et potentiels libres pour plusieurs éléments  
dans LiF-NaF à 900 °C 
Elément Potentiel d’oxydation par rapport à Pt (V) 
Potentiel libre par 
rapport à Pt (V) 
Na - 1,39 - 
Cr - 0,23 - 0,38 
Fe 0,10 - 0,13 
Ni 0,58   0,13 
Mo 0,65 - 
W 0,90 - 
Ag 1,10 - 
Au 2,15 - 
 
Comme pour les résultats des calculs thermochimiques, présentés dans le Tableau III-2, les 
données du Tableau III-3 conduisent à un classement des potentiels d’oxydation des métaux. 
Ce classement, présenté sur la Figure III-8, permet de comparer la réactivité des différents 
métaux dans un mélange de fluorures fondus LiF-NaF à 900 °C.  








Figure III-8. Classement des potentiels d’oxydation expérimentaux de plusieurs espèces  
dans LiF-NaF à 900 °C 
D’après ces résultats expérimentaux, le chrome est le métal le plus réactif vis-à-vis du milieu 
d’étude tandis que le tungstène est l’élément le plus stable. Ce classement et les valeurs des 
potentiels expérimentaux seront comparés dans la partie suivante aux calculs 
thermochimiques. Les potentiels libres du chrome, du fer et du nickel, présentés dans le 
Tableau III-3 indiquent pour ces métaux un classement similaire à celui des potentiels 
standard d’oxydo-réduction.  
D’autres études ont été menées dans plusieurs mélanges de fluorures afin de déterminer de 
manière expérimentale les potentiels d’oxydation de différents métaux. Le Tableau III-4 
présente ces données. Dans la majorité de ces références bibliographiques [11, 12], les 
potentiels sont exprimés par rapport au nickel ; afin de pouvoir comparer enter elles les 
données issues des différentes sources, tous les potentiels ont été exprimés par rapport au 
potentiel d’oxydation expérimental du nickel.  
Tableau III-4. Différents classements expérimentaux de potentiels d’oxydation  
des métaux en fluorures fondus 
Température (°C)  
et mélange 
Potentiels d’oxydation expérimentaux (V) 
Source 
Cr Fe Ni W 
500 LiF-BeF2-ZrF4 - 0,70 - 0,41 0 x [11] 
500 LiF-NaF-KF x - 0,39 0 x [11] 
600 LiF-BeF2 - 0,83 - 0,46 0 x [13] 
850 NaF-KF - 0,70 - 0,12 0 x [12] 
900 LiF-NaF - 0,81 - 0,48 0 0,32 ce travail 
1000 NaF-AlF3 x - 0,55 0 0,20 [8] 
 
Pour l’ensemble de ces métaux, les valeurs des différentes sources sont en bon accord, sauf 
pour le fer dans NaF-KF. Le classement des potentiels est également respecté. Cependant 






pour un métal donné, il existe des différences entre les valeurs de potentiel. Les conditions 
expérimentales des essais imposent des températures et des mélanges de sels différents qui 
peuvent influer sur les potentiels d’oxydation des métaux. L’influence de la température se 
traduit de manière similaire pour tous les métaux d’après l’équation de Nernst (voir l’équation 
Eq. I.21 du paragraphe I.2.3.3). Les potentiels d’oxydation des métaux du Tableau III-4 étant 
exprimés par rapport au potentiel d’oxydation expérimental du nickel, ceux-ci doivent être 
quasiment constants quelle que soit la température d’essai. Ainsi, il semble pertinent de ne 
considérer que l’influence de la nature du mélange de fluorures fondus, comme cela avait 
également été proposé dans la littérature [12]. La nature de l’électrolyte influe sur l’activité de 
l’espèce dans le mélange et donc sur son potentiel d’oxydation. En effet, les phénomènes de 
solvatation et de complexation des produits de la réaction sont plus ou moins marqués selon la 
nature du mélange de sels. Cet effet du mélange de fluorures se traduit par la notion de 
fluoroacidité qui sera étudiée plus en détails dans le chapitre suivant. 
 
La Figure III-9 reprend les classements des potentiels standard calculés et des potentiels 
d’oxydation déterminés expérimentalement afin de pouvoir les comparer. Les potentiels sont 
alignés sur le couple du sodium afin de faciliter la comparaison.  
 
 
Figure III-9. Classement des potentiels standard calculés (vs F2(g)/F-) et des potentiels 
d’oxydation expérimentaux (vs Pt) dans LiF-NaF à 900 °C 
Les références pour les calculs (F2(g)/F-) et pour les résultats expérimentaux (Pt) étant 
différentes, les valeurs des potentiels ne peuvent pas être comparées directement sur la Figure 
III-9. Néanmoins les plages de potentiels sont identiques : environ 2,5 V. Le classement 
relatif des métaux est le même dans les deux cas, hormis pour le tungstène et le molybdène 
qui sont inversés. Pour chaque métal, en considérant comme référence commune, pour les 
résultats expérimentaux et pour les calculs, le potentiel du sodium, la valeur du potentiel 






calculé est supérieure à celle du potentiel expérimental. Ceci est expliqué par le fait que les 
calculs thermochimiques sont effectués pour les espèces sous leur forme de corps purs, soit en 
prenant a = 1, tandis que les potentiels expérimentaux font intervenir des espèces dissoutes 
pour lesquelles a < 1 (sauf si le produit oxydé est sous forme gazeuse) conduisant à un 
potentiel expérimental nécessairement inférieur au potentiel standard calculé.  
III.1.2.3 Solutés : CrF3, FeF2 et NiF2  
Des ajouts de fluorures métalliques, CrF3, FeF2 et NiF2 ont été réalisés dans l’optique de 
connaître le comportement, dans le milieu, des formes oxydées des métaux considérés. 
L’étude du système du chrome est présentée en détails ci-dessous, suivie de celles du fer et du 
nickel. Les fluorures de tungstène et de molybdène n’ont pas été étudiés car ces solutés ne 
sont pas disponibles.   
III.1.2.3.1 Etude du système du chrome par ajouts de soluté CrF3 
Le chrome est le métal, parmi ceux étudiés dans ce travail, qui s’oxyde au potentiel le plus 
bas d’après les données thermochimiques et les résultats expérimentaux. Il paraît ainsi 
intéressant de savoir de quelle manière les produits de la réaction d’oxydation évoluent dans 
le mélange de sels fondus : états d’oxydation et coefficients de diffusion.  
Pour cela, des ajouts successifs de fluorure de chrome CrF3 ont été réalisés dans un mélange 
LiF-NaF à des températures comprises entre 800 et 920 °C. Les masses totales de CrF3 
ajoutées varient de 0,3 g à 3 g, ce qui correspond à des concentrations comprises entre  
1,4 10-2 mol kg-1 et 1,4 10-1 mol kg-1. 
La Figure III-10 présente un voltampérogramme cyclique sur Ag dans LiF-NaF à 900 °C, 
suite à un ajout de 0,5 g de CrF3 sur lequel les pics réactionnels associés au système du 
fluorure de chrome ajouté peuvent être observés. 
 







Figure III-10. Voltampérogramme cyclique sur Ag après un ajout de 0,5 g de CrF3  
dans LiF-NaF à 900 °C (vitesse de balayage : 100 mV s-1) 
La Figure III-11 présente un voltampérogramme cyclique sur lequel seuls les pics 
correspondant aux deux nouveaux systèmes redox sont considérés, ils sont notés dans un 
premier temps : ox1/red1 et ox2/red2.  
 
 
Figure III-11. Voltampérogramme cyclique sur Ag après un ajout de 3 g de CrF3  
dans LiF-NaF à 900 °C (vitesse de balayage : 200 mV s-1) 






Afin d’étudier ces deux systèmes ox1/red1 et ox2/red2 et de vérifier que ces pics sont 
effectivement dus à la présence de chrome dans le milieu, l’évolution de l’intensité des pics 
de densité de courant des réactions de réduction, formant red1 et red2, en fonction de la 
quantité de CrF3 introduit est présentée sur la Figure III-12.  
 L’intensité des pics de densité de courant des deux réactions de réduction varie linéairement 
avec la quantité de fluorure de chrome ajouté : plus le milieu est concentré en CrF3, plus 
l’intensité des pics est grande. Les deux systèmes redox observés témoignent donc de la 
présence de chrome dissout dans le milieu et de l’existence de trois nombres d’oxydation. 
L’absence de saturation en CrF3, qui se manifesterait par des densités de courant constantes 




Figure III-12. Variation de l’intensité du pic de densité de courant de réduction en fonction de la 
concentration en CrF3 dans LiF-NaF à 800 °C (voltampérométrie cyclique à 100 mV s-1) 
L’influence de la vitesse de balayage lors du tracé des voltampérogrammes cycliques est 
ensuite présentée sur la Figure III-13. Ceci permet de déterminer le phénomène limitant 
régissant la réaction. 
Pour les deux systèmes, ox1/red1 et ox2/red2, la variation des potentiels de pics cathodiques et 
anodiques avec la vitesse de balayage a été étudiée à partir des voltampérogrammes de la 
Figure III-13. Pour chaque pic, les valeurs de la moyenne du potentiel de pic et de l’erreur 
induite par la variation de la vitesse de balayage sont proposées dans le Tableau III-5.  








Figure III-13. Influence de la vitesse de balayage sur le tracé des voltampérogrammes cycliques 
sur Ag après un ajout de 3 g de CrF3 dans LiF-NaF à 900 °C 
 
Tableau III-5. Influence de la vitesse de balayage sur les potentiels des pics cathodiques et 
anodiques pour les systèmes du chrome dans LiF-NaF à 900 °C (ajout de 3g de CrF3)  
Système Ep(red1) Ep(ox1) Ep(red2) Ep(ox2) 
Moyenne * 
(V) (vs Pt) - 0,56 -0,38 - 0,15 0,10 
Erreur (%) 0,1  0,1 0,2 0,2 
* les moyennes sont calculées à partir des vitesses de balayage de 100 à 400 mV s-1 pour le 
système (1) et de 200 à 400 mV s-1 pour le système (2), les pics étant difficiles à identifier 
pour les vitesses plus faibles. 
 
Les variations de potentiels de pics anodiques et cathodiques induites par le changement de 
vitesse de balayage sont très faibles. Ainsi, les données du Tableau III-5 permettent de 
conclure que les deux systèmes sont réversibles.  
Dans le cas d’un système réversible, l’intensité du pic de densité de courant est fonction de la 
racine carrée de la vitesse de balayage, selon l’équation Eq. III.9 (voir paragraphe II.3.1.1) [7, 
14, 15] : 











ܦଵ ଶ⁄ ߥଵ ଶ⁄  (III.9)
avec ip, la densité de courant du pic de diffusion (A cm-2), R, la constante molaire des gaz 
parfaits (8,314 J mol-1 K-1), D, le coefficient de diffusion (cm2 s-1), v, la vitesse de balayage 
(V s-1) et k, une constante qui vaut 0,446 dans le cas d’un système soluble/soluble [15] et 
0,606 dans le cas d’un système soluble/insoluble [14]. 
D’après les données des voltampérogrammes cycliques de la Figure III-13, l’intensité des pics 
de densité de courant cathodique varie linéairement avec la racine carrée de la vitesse de 
balayage, comme représenté sur la Figure III-14. Ceci confirme que les réactions de réduction 
sont limitées par la diffusion. La droite définie par les pics de densité de courant de red1 ne 
passe pas par l’origine sur la Figure III-14. Cette intensité de pic non nulle pour une vitesse de 
balayage nulle correspond au courant résiduel de la réaction de formation de l’espèce red2.  
 
 
Figure III-14. Variation de l’intensité des pics de densité de courant en fonction de la racine 
carrée de la vitesse de balayage après un ajout de 0,5 g de CrF3 dans LiF-NaF à 920 °C 
(voltampérométrie cyclique) 
Afin de préciser le mécanisme de réduction du chrome, lors d’ajout de CrF3 dans le système, 
la voltampérométrie à vague carrée a été appliquée. La Figure III-15 présente les deux pics de 
réduction red1 et red2 observés sur la Figure III-11 permettant de vérifier le mécanisme de 
réduction des ions Cr(III) ajoutés en deux étapes.  







Figure III-15. Voltampérogramme à vague carrée sur Ag après un ajout de 2,5 g de CrF3  
dans LiF-NaF à 900 °C (fréquence de balayage : 25 Hz et amplitude : 20 mV) 
Le pic de la réaction de formation de red2 est de type  gaussien et correspond à un système 
soluble/soluble. Le pic red1, quant à lui, n’est pas symétrique, le système est de type 
soluble/insoluble et la déformation du signal est attribuée à un phénomène de nucléation [16]. 
En effet, le phénomène de cristallisation irréversible et non générateur de courant, 
contrairement à la voltampérométrie cyclique, induit une surtension due à la formation d’une 
phase solide, expliquant le retard à l’application du courant avant le pic et donc la dissymétrie 
du signal.  
 
La voltampérométrie à vague carrée permet de calculer le nombre d’électrons échangés pour 
chaque couple redox, selon Eq. III.10, à la condition que la réaction soit quasi-réversible, soit 
si la relation donnée par Eq. III.11 est vérifiée (voir le paragraphe II.3.1.3) [17]. 

















avec f, la fréquence (Hz) et ΔE, l’amplitude des impulsions carrées (V). 






La Figure III-16 présente la variation de l’intensité des pics de densité de courant différentiel 
en fonction de la fréquence de balayage des voltampérogrammes à vague carrée.  
 
 
Figure III-16. Variation de l’intensité des pics de densité de courant différentiel red1 en fonction 
de la fréquence de balayage après un ajout de 0,5 g de CrF3 dans LiF-NaF à 900 °C 
(voltampérométrie à vague carrée, amplitude : 20 mV) 
L’intensité des pics de densité de courant différentiel des deux réactions de réduction varie 
linéairement avec la racine carrée de la fréquence de balayage. Ainsi, à partir des données 
issues des voltampérogrammes à vague carrée et de l’équation Eq. III.10, le nombre 
d’électrons échangés pour chaque étape de réduction peut être calculé. Pour le pic red1, le 
signal n’étant pas symétrique, la mesure de la largeur du pic à mi-hauteur est effectuée sur la 
partie gauche de la courbe qui correspond à 0,5.W1/2. Les moyennes sur l’ensemble des essais 
réalisés donnent les valeurs suivantes pour n1 et n2 :  
݊ଵ ൌ 1,99 േ 0,03 
݊ଶ ൌ 1,07 േ 0,09 
 
D’après les valeurs de n1 et n2 déterminées expérimentalement, il peut être déduit que la 
réduction du chrome, à partir d’ajouts de CrF3 dans LiF-NaF à 900 °C, se fait en deux étapes 






successives avec l’échange d’un électron, puis de deux électrons, respectivement suivant les 
demi-équations Eq. III.12 et Eq. III.13.  
ܥݎሺܫܫܫሻ ൅ 1݁ି ՜ ܥݎሺܫܫሻ (III.12)
ܥݎሺܫܫሻ ൅ 2݁ି ՜ ܥݎሺ0ሻ (III.13)
Ces résultats sont identiques à ceux observés dans l’ensemble des travaux réalisés en sels 
fondus, que ce soit en milieux fluorures ou chlorures, sur une gamme de températures 
comprises entre 450 et 983 °C [18-21]. 
Le couple Cr(III)/Cr(II) est un système soluble/soluble comme l’indique la forme de 
gaussienne du signal, tandis que l’espèce Cr(0) est solide d’où la déformation du pic observée 
sur la Figure III-15.  
La linéarité des points de la Figure III-16 permet également de conclure que les deux étapes 
de la réaction de réduction de Cr(III) sont contrôlées par la diffusion des ions dans la solution 
en accord avec l’équation Eq. III.11.  
 
De plus, à partir de l’équation Eq. III.9 et des données des voltampérogrammes cycliques, à 
plusieurs vitesses de balayage, les coefficients de diffusion des ions Cr(II) et Cr(III) dans le 
mélange LiF-NaF à plusieurs températures ont été calculés. Les énergies d’activation 
associées ont été estimées à partir de l’équation d’Arrhenius, Eq. III.14. 




avec A, le facteur pré-exponentiel et Ea, l’énergie d’activation (J mol-1). 
Le Tableau III-6 présente l’ensemble des valeurs de coefficient de diffusion et d’énergie 
d’activation pour les deux couples redox.  
Ces données peuvent être comparées à celles proposées dans la bibliographie par Yoko [18] : 
en milieu FLINAK (LiF-NaF-KF), les coefficients de diffusion de Cr(III) sont compris entre 
0,59 10-6 cm² s-1 à 612 °C et 1,84 10-6 cm² s-1 à 983 °C, avec une énergie d’activation de 
40 kJ mol-1, valeur qui est similaire à celle obtenue dans ce travail.   
Des essais dans le mélange CaCl2-NaCl à 550 °C, mettant en œuvre différentes techniques 
électrochimiques et électrodes de travail, ont abouti à des valeurs de coefficients de diffusion 
de l’ordre de 0,9 10-5 cm² s-1 à 1,5 10-5 cm² s-1 pour les ions Cr(III) et compris entre 0,6 10-5 
cm² s-1 et 1,3 10-5 cm² s-1 pour les ions Cr(II) [20]. Enfin, une étude électrochimique du 






chrome dans un mélange LiCl-KCl à 500 °C indique des coefficients de diffusion d’environ 
0,5 10-5 cm² s-1 pour Cr(III) et 1,5 10-5 cm² s-1 pour Cr(II) [21]. Ces valeurs sont légèrement 
inférieures à celles présentées dans le Tableau III-6.  
Tableau III-6. Coefficients de diffusion et énergies d’activation du chrome pour un ajout de 
1,73 g de CrF3 dans LiF-NaF (voltampérométrie cyclique, CV, à 100 mV s-1) 
 Température (°C) 
Coefficient de diffusion 
(cm s-1) 
Energie d’activation 
 (kJ mol-1) 
Cr(III) → Cr(II) 
800 1,58 ± 0,64 10-5 
48 ± 8 860 2,01 ± 0,89 10-5 
920 2,65 ± 0,86 10-5 
Cr(II) → Cr(0) 
800 1,58 ± 0,40 10-5 
68 ± 4 860 2,67 ± 1,23 10-5 
920 3,43 ± 1,00 10-5 
 
III.1.2.3.2 Etude du système du fer par ajouts de soluté FeF2  
Le fer est le métal, parmi les différents métaux étudiés, qui s’oxyde après le chrome d’après 
les données thermochimiques et les résultats expérimentaux. Une fois la majorité du chrome 
consommé au sein d’un alliage ou si les conditions thermochimiques imposées par le système 
solution/matériaux le permettent, il est probable que le fer soit également oxydé.  
Ainsi, comme pour le chrome, des ajouts successifs de fluorure de fer, FeF2, ont été réalisés 
dans un mélange LiF-NaF à 750 °C. Deux ajouts d’1 g ont été effectués ce qui correspond à 
des concentrations comprises entre 5,3 10-2 mol kg-1 et 1,1 10-1 mol kg-1. 
La Figure III-17 présente un voltampérogramme cyclique sur Ag dans LiF-NaF à 750 °C, 
suite à un ajout de 1 g de FeF2, sur lequel les pics réactionnels associés au système du fluorure 
de fer ajouté peuvent être observés. 
 







Figure III-17. Voltampérogramme cyclique sur Ag après un ajout de 2 g de FeF2  
dans LiF-NaF à 750 °C (vitesse de balayage : 100 mV s-1) 
L’allure du voltampérogramme indique une oxydation du fer en deux étapes, le signal bruité 
de la seconde oxydation aux alentours de 0,7 V (vs Pt) suggère la formation d’une espèce 
gazeuse. Dans ce cas, il n’est pas possible d’observer la réaction de réduction d’ox2, en effet, 
le gaz n’étant pas ou peu soluble dans le mélange de sel, il n’est pas présent dans la solution. 
Le tracé de voltampérogrammes à vague carrée a donc été effectué du côté anodique pour 
étudier la réaction d’oxydation de FeF2, puis du côté cathodique pour la réaction de réduction 
de FeF2, comme cela est présenté sur les Figure III-18 a) et b). 
 
a) sur W pour les potentiels cathodiques b) sur Ag pour les potentiels anodiques 
Figure III-18. Voltampérogrammes à vague carrée après un ajout de 2g de FeF2  
dans LiF-NaF à 750 °C (fréquence de balayage : 25 Hz et amplitude : 20 mV)  






Le nombre d’électrons échangés a été calculé en appliquant la même méthode que pour le 
système du chrome après avoir vérifié la validité de la méthode (l’intensité des pics de densité 
de courant différentiel varie linéairement avec la racine carrée de la fréquence de balayage). 
Les moyennes sur l’ensemble des essais réalisés donnent les valeurs suivantes pour n1 et n2 :  
݊ଵ ൌ 1,99 േ 0,44 
݊ଶ ൌ 1,04 േ 0,03 
D’après les valeurs de n1 et n2 déterminées expérimentalement, il peut être déduit que la 
réduction du fer, à partir d’ajouts de FeF2 dans LiF-NaF à 750 °C, se fait en une étape avec 
l’échange de deux électrons suivant la demi-équation Eq. III.15. Lors de polarisation 
anodique, FeF2 est oxydé en Fe(III) suivant la demi-équation Eq. III.16.  
ܨ݁ሺܫܫሻ ൅ 2݁ି ՜ ܨ݁ሺ0ሻ (III.15)
ܨ݁ሺܫܫሻ ՜ ܨ݁ሺܫܫܫሻ ൅ ݁ି (III.16)
Ces résultats sont identiques à ceux observés dans le mélange de fluorures LiF-NaF-KF entre 
470 et 545 °C [22].  
De plus, l’allure des voltampérogrammes à vague carrée de la Figure III-18 indique que le 
système Fe(II)/Fe(0) est de type soluble/insoluble, ce qui est en accord avec les espèces 
identifiées, tandis que le système Fe(III)/Fe(II) est de type soluble/soluble. 
Le coefficient de diffusion des ions Fe(II) peut également être calculé à partir des données des 
voltampérogrammes cycliques et de l’équation Eq. III.9. Les calculs donnent un coefficient de 
diffusion pour l’espèce Fe(II) du fer de 1,77 ± 0,08 10-6 cm s-1 pour un ajout de 1 g de FeF2. 
Des études dans le mélange FLiNaK à 500 °C indiquent une valeur de 1 10-6 cm2 s-1, soit du 
même ordre de grandeur que celle calculée dans ce travail [23]. 
III.1.2.3.3 Etude du système du nickel par ajouts de soluté NiF2 
Des ajouts successifs de fluorure de nickel, NiF2, ont été réalisés dans un mélange LiF-NaF à 
des températures comprises entre 750 et 900 °C. Plusieurs ajouts ont été effectués, de 0,49 g à 
plus de 4 g, soit des concentrations comprises entre 2,5 10-2 et 2,1 10-1 mol kg-1.  






La Figure III-19 présente un voltampérogramme cyclique sur Ag dans LiF-NaF à 900 °C, 
suite à un ajout de 4 g de NiF2 sur lequel les pics réactionnels associés au système du fluorure 
de nickel ajouté peuvent être observés. 
 
 
Figure III-19. Voltampérogramme cyclique sur Ag après un ajout de 4 g de NiF2  
dans LiF-NaF à 900 °C (vitesse de balayage : 100 mV s-1) 
L’allure du voltampérogramme indique un seul état d’oxydation pour le nickel, auquel est 
associé le couple redox noté ox1/red1.  
Des voltampérogrammes à vague carrée ont été tracés sur argent pour étudier la réaction de 
réduction de NiF2. La présence d’un pic, comme cela peut être observé sur la Figure III-20, 
confirme la réduction de Ni(II) en une étape. 
 
Le nombre d’électrons échangés au cours de cette étape de réduction a été calculé en 
appliquant la même méthode que pour le système chrome après avoir vérifié la validité de la 
méthode (l’intensité des pics de densité de courant différentiel varie linéairement avec la 
racine carrée de la fréquence de balayage). La moyenne sur l’ensemble des essais réalisés 
donne la valeur suivante pour n1 :  
݊ଵ ൌ 2,18 േ 0,66 
D’après la valeur de n1 déterminée expérimentalement, il peut être déduit que la réduction du 
nickel, à partir d’ajouts de NiF2 dans LiF-NaF à 750 °C, se fait en une étape avec l’échange de 






deux électrons suivant la demi-équation Eq. III.17, qui correspond à un système de type 
soluble/insoluble comme cela peut être observé sur la Figure III-20 en raison de la 
déformation du signal.  
ܰ݅ሺܫܫሻ ൅ 2݁ି ՜ ܰ݅ሺ0ሻ (III.17)
Des études dans LiF-NaF-KF entre 500 et 600 °C montrent la même étape unique de 
réduction des ions Ni(II) [9, 24].  
 
 
Figure III-20. Voltampérogramme à vague carrée sur Ag après un ajout de 0,49 g de NiF2  
dans LiF-NaF à 750 °C (fréquence de balayage : 25 Hz et amplitude : 20 mV) 
 
L’influence de la vitesse de balayage pour le tracé des voltampérogrammes cycliques a été 
étudiée. L’intensité des pics de densité de courant pour la réaction de réduction de Ni(II) varie 
linéairement avec la racine carrée de la vitesse de balayage et permet donc de calculer le 
coefficient de diffusion des ions Ni(II) à partir de l’équation Eq. III.9. Les calculs donnent un 
coefficient de diffusion pour Ni(II) dans LiF-NaF à 750 °C de 2,49 ± 0,21 10-6 cm s-1 pour un 
ajout de 0,5 g de NiF2. Cette valeur peut être comparée à celles, mesurées dans LiF-NaF-KF, 
comprises entre 1 10-6 cm s-1 à 500 °C et 4,5 10-6 cm s-1 à 600 °C [9, 24] : les données sont du 
même ordre de grandeur.  
 
Pour les différents essais mettant en œuvre des ajouts de fluorures métalliques, CrF3, FeF2 ou 
NiF2, un suivi de la mise en solution des ajouts a été effectué par des tracés de 






voltampérogrammes cycliques sur électrode d’argent à différents instants. Dans le cas des 
fluorures de chrome et de fer, les espèces oxydées de ces métaux sont stables dans le milieu 
au cours du temps. Le fluorure de nickel présente un comportement différent. Le suivi du 
signal associé à la réduction de NiF2 au cours du temps indique en effet une diminution de 
l’intensité du pic de densité de courant. En outre, les mesures s’avèrent impossibles après 
quelques heures en raison de la formation d’un film métallique à la surface du mélange de 
fluorures, comme cela peut être observé sur les Figure III-21 a) et b). Les photographies 
mettent en évidence un dépôt métallique à la surface du sel solidifié et sur les électrodes 
d’argent et de carbone vitreux utilisées pour les mesures.  
Des analyses DRX ont été conduites sur les dépôts métalliques présents sur les électrodes afin 
d’en déterminer la nature. Il s’agit de nickel Ni(0) comme l’indique le diffractogramme 
présenté sur la Figure III-22. Le nickel a été introduit dans le milieu sous forme de NiF2. Il a 
donc été vérifié qu’aucun des pics du diffractogramme ne correspondait à ce composé. Or, 
NiF2 se manifeste par un pic d’intensité maximale à un angle 2θ de 31,57 (fiche JCPDS : 01-
089-5015) et est absent du diffractogramme. 
 
  
a) Mélanges de fluorures LiF-NaF solidifiés après essais : à gauche mélange témoin et à 
droite mélange avec ajout de NiF2 
 
b) Electrodes d’argent et de carbone vitreux après essais 
Figure III-21. Présence d’un dépôt métallique sur les matériaux testés dans LiF-NaF à 900 °C 
après un ajout de 4 g de NiF2 







Figure III-22. Analyses DRX des dépôts métalliques sur les électrodes (essais dans LiF-NaF à 
900 °C après un ajout de 4 g de NiF2) 
La réduction spontanée de Ni(II) en Ni(0), dans les conditions expérimentales de l’étude, 
permet également d’expliquer la moins bonne précision obtenue pour le calcul du nombre 
d’électrons échangés par l’interprétation des voltampérogrammes à vague carrée. En effet, le 
signal est déformé. Ce phénomène est encore plus marqué plusieurs heures après l’ajout de 
NiF2, ne permettant plus de calculer n1, en raison de mesures de W1/2 imprécises et erronées 
sur ces signaux expérimentaux.  
III.1.3 Conclusion  
Les calculs thermochimiques et les mesures expérimentales des potentiels d’oxydation de 
plusieurs métaux purs sont en bon accord et proposent le classement de potentiel suivant dans 
LiF-NaF à 900 °C : Cr < Fe < Ni < Mo < W (voir Figure III-9). La voltampérométrie linéaire 
permet donc de situer rapidement les stabilités relatives de différents composés en fluorures 
fondus.  
Les systèmes du chrome, fer et nickel ont été étudiés afin de caractériser le comportement de 
certains produits d’oxydation des métaux. Deux comportements distincts ont été observés. 
Les formes oxydées du chrome, (+II) et (+III), et du fer (+II) sont stables dans LiF-NaF à 
haute température ce qui indique que les produits de corrosion de ces deux métaux sont 
solubles dans les fluorures fondus. Le composé Fe(III) est gazeux et vraisemblablement pas 






ou peu soluble dans le milieu. En outre, la forme oxydée du nickel, (+II), n’est pas stable mais 
est réduite en nickel métallique. Les coefficients de diffusion des trois métaux ont été mesurés 
et sont de l’ordre de 10-5, 10-6 cm2 s-1, comme attendu pour des espèces en solution. Dans les 
métaux (solide) les coefficients de diffusion sont généralement de l’ordre de 10-10 cm2 s-1.  
 
L’ensemble des résultats expérimentaux (classement des potentiels d’oxydation, fer et chrome 
oxydés en l’absence de polarisation et nickel stable) conduit à formuler la proposition 
suivante : le couple oxydant-réducteur responsable des réactions de corrosion dans le milieu 
possède un potentiel électrochimique compris entre les potentiels d’oxydation du fer et du 
nickel.  
Il s’agit donc à présent de réaliser des essais complémentaires afin d’évaluer cette hypothèse 
et d’identifier le couple redox, ce qui devrait également permettre de caractériser le 






Les résultats expérimentaux présentés dans la partie précédente ont permis de proposer un 
classement des métaux purs en fonction de leur potentiel d’oxydation et donc de connaître 
leur stabilité relative dans le milieu d’étude. Le classement est le suivant : 
Cr < Fe < Ni < Mo < W.  
La représentation de Tafel des voltampérogrammes linéaires, c’est-à-dire la variation 
logarithmique de la densité de courant en fonction de la surtension, permet de comparer le 
comportement des différents métaux. La Figure III-23 présente ces voltampérogrammes pour 
les cinq métaux étudiés.  







Figure III-23. Représentation de Tafel des voltampérogrammes linéaires de plusieurs métaux 
purs dans LiF-NaF à 900 °C (vitesse de balayage : 1 mV s-1) 
Deux comportements différents sont observés. Le chrome et le fer présentent une variation 
linéaire du logarithme de la densité de courant avec la surtension, tandis que le nickel, le 
molybdène et le tungstène présentent un changement de pente avec deux domaines distincts 
pour lesquels la pente du signal est différente. Ces deux comportements sont mis en évidence 
sur la Figure III-24 pour le fer et le molybdène.  
 
 
Figure III-24. Logarithme de la densité de courant en fonction de la surtension :  
variation linéaire de ia Fe et en deux segments de ia Mo dans LiF-NaF à 900 °C  
(vitesse de balayage : 1 mV s-1)  






Afin de satisfaire aux conditions de Tafel, les données expérimentales doivent remplir les 
critères suivants : la variation de la densité de courant en représentation logarithmique doit 
être linéaire pour des surtensions supérieures à 50 mV et le domaine de linéarité doit s’étendre 
sur une décade de densité de courant [25, 26]. Si la représentation de Tafel du 
voltampérogramme linéaire d’un métal remplit ces conditions alors il est possible que ce 
métal soit oxydé dans le mélange.  
Les voltampérogrammes linéaires du chrome et du fer respectent les critères cités ci-dessus et 
suivent donc un comportement de Tafel, ces deux métaux sont oxydés dans les conditions 
expérimentales de l’étude. La réaction d’oxydation est contrôlée par un phénomène 
d’activation et non par la diffusion des produits de corrosion au voisinage de l’électrode.  
Contrairement au chrome et au fer, les représentations logarithmiques des 
voltampérogrammes linéaires du nickel, du molybdène et du tungstène présentent deux 
domaines de linéarité du signal et ne satisfont pas aux conditions d’application de la méthode 
de Tafel. Deux hypothèses peuvent être proposées dans un premier temps quant au 
changement de pente pour Ni, Mo et W :  
9 soit, l’oxydation de ces trois métaux se déroule en deux étapes,  
9 soit, pour chaque métal, deux réactions de nature différente se produisent : la 
première est identique pour les trois métaux et elle est suivie de la dissolution 
directe du métal.  
Pour les trois métaux, la première partie des voltampérogrammes linéaires, pour une 
surtension comprise entre 0 et 250 mV, est identique. Le courant résiduel, pour les surtensions 
allant jusqu’à 250 mV, peut être associé, pour les trois métaux, à une même réaction. 
L’oxydation des métaux ne se déroule donc pas en deux étapes. Lorsque la surtension 
appliquée aux électrodes est supérieure à 250 mV pour le nickel et 600 mV pour le 
molybdène et le tungstène, ceux-ci subissent une dissolution directe. Les métaux Ni, Mo et W 
seraient donc stables dans le milieu étudié.  
III.2.1.2 Stabilité des fluorures métalliques 
Les résultats présentés dans le paragraphe III.1.2.3 concernant les ajouts de fluorures 
métalliques corroborent les observations faites à partir des essais électrochimiques. En effet, il 
a été constaté que les fluorures de chrome et de fer sont stables dans le temps dans le mélange 
de fluorures. Les tracés de voltampérogrammes cycliques sur argent après des ajouts de CrF3 






et de FeF2 indiquent en effet la présence de l’espèce ionique du fluorure métallique introduit, 
comme le montrent les Figure III-10 et Figure III-17, ce qui est en accord avec une oxydation 
du chrome et du fer.  
Le fer et les métaux moins nobles que le fer sont donc susceptibles de se corroder dans les 
conditions expérimentales de ces essais, leurs formes oxydées étant stables.  
 
Par ailleurs, le nickel métallique et les métaux plus nobles que le nickel sont à priori stables 
dans le mélange de fluorures fondus testé. Il a ainsi été observé que des ajouts de NiF2 
conduisent à la réduction spontanée de Ni(II) en nickel métallique. Afin de vérifier que ce 
comportement est analogue pour une autre espèce que le nickel, un ajout de fluorure d’argent 
a été réalisé. Il n’a pas été possible de réaliser ce type d’essai pour le molybdène ou le 
tungstène car les fluorures métalliques de ces deux éléments ne sont pas disponibles. D’après 
les résultats exposés sur la Figure III-8, l’argent s’oxyde à un potentiel supérieur à celui du 
nickel : le fluorure d’argent devrait donc également se réduire spontanément. La Figure III-25 
a) présente une photographie du mélange de sels solidifié après un ajout de 0,5 g d’AgF. Un 
dépôt métallique est observé sur la surface qui correspond au fond du mélange, en contact 
avec le creuset. Celui-ci a été identifié comme étant de l’argent par analyse DRX, comme 
indiqué par le diffractogramme de la Figure III-25 b). Comme pour l’ajout de NiF2, il a été 
vérifié qu’aucun des pics du diffractogramme ne correspondait à AgF. Le pic représentatif de 
ce composé apparaît à un angle 2θ de 36,7 (fiche JCPDS : 01-072-1535) et n’est pas présent 
sur le diffractogramme. 
 
  
a) Photographie du mélange b) Analyse DRX du dépôt métallique en surface 
Figure III-25. Présence d’un dépôt métallique en surface d’un mélange solidifié  
de LiF-NaF testé à 900 °C après un ajout de 0,5 g d’AgF 







Les résultats expérimentaux (techniques électrochimiques et ajouts de fluorures métalliques) 
montrent que le fer et le chrome sont oxydés dans les conditions expérimentales des essais, 
tandis que le nickel, le molybdène et le tungstène sont stables.  
Il a de plus été proposé un classement des potentiels d’oxydation des différents métaux purs 
testés : Cr < Fe < Ni < Mo < W, indiquant que le chrome est le métal le moins noble et le 
tungstène, le plus stable. 
Les réactions redox qui se déroulent au sein d’un électrolyte sont régies par la nature et le 
potentiel électrochimique d’un couple redox non identifié. Au vu des résultats expérimentaux 
présentés, la condition expérimentale suivante est admise : le couple redox responsable des 
réactions de corrosion de certains des métaux possède un potentiel électrochimique compris 
entre les potentiels d’oxydation du fer et du nickel. Dans ce cas, le chrome et le fer seraient 
oxydés dans le milieu en absence de polarisation, tandis que le nickel et les métaux plus 
nobles seraient stables.  
Les résultats des ajouts de CrF3 dans LiF-NaF, présentés précédemment, apportent une 
information supplémentaire. Le tracé du voltampérogramme cyclique sur argent met en 
évidence la présence de Cr(II) dans le milieu, et ce, dès le premier balayage en potentiel. En 
effet, il est possible d’observer sur la Figure III-11 un signal électrochimique correspondant à 
la réaction d’oxydation des ions Cr(II) en Cr(III) alors que le fluorure de chrome est ajouté 
sous la forme Cr(III). Il existe donc un équilibre entre les ions Cr(III) et Cr(II) impliquant 
qu’une partie des ions Cr(III) est spontanément réduite en Cr(II) dans le milieu.  
L’équation de Nernst pour l’équilibre Cr(III)/Cr(II), décrit par l’équation Eq. III.12, s’écrit 
selon Eq. III.18 : 














avec E, le potentiel (V), aCr(III) et aCr(II), les activités des ions Cr(III) et Cr(II), γCr(III) et γCr(II), 
les coefficients d’activité des ions Cr(III) et Cr(II). 
Les coefficients d’activité des deux formes oxydées du chrome ne sont pas connus, tout 
comme les concentrations en ions Cr(III) et Cr(II) dans le mélange de fluorures fondus. La 






valeur du potentiel d’équilibre de ce couple dans le milieu d’étude ne peut donc pas être 
estimée et confrontée à la valeur du potentiel déterminé expérimentalement.  
Il est toutefois possible de proposer que le domaine d’existence du potentiel électrochimique 
du couple redox régissant les réactions doit être compris entre les potentiels d’oxydation du 




Figure III-26. Echelle des potentiels d’oxydation des métaux purs et situation du potentiel 
électrochimique du couple redox (résultats expérimentaux dans LiF-NaF à 900 °C) 
 
Remarque :  
La valeur du potentiel d’oxydation expérimental des ions C(II) en Cr(III) a été estimée 
d’après les Figure III-6 et Figure III-11. Le potentiel donné par la Figure III-11 a été recalculé 
en considérant l’écart entre les potentiels d’oxydation des couples Cr(0)/Cr(II) et 
Cr(II)/Cr(III) (environ 0,37 V) et en reportant cet écart sur la Figure III-6  
(Eexp= -0,23+0,37=0,14 V (vs Pt)). Cette valeur n’est cependant qu’une estimation du 
potentiel d’oxydation du chrome (II) en chrome (III) et  ne sera pas considérée dans la suite de 
ce travail. Elle est proposée ici à titre indicatif afin de montrer que le potentiel 
électrochimique du couple redox d’intérêt est vraisemblablement compris dans un intervalle 
moins important que celui borné par les potentiels d’oxydation du fer et du nickel.  
 
Il s’agit à présent d’identifier le couple redox contrôlant les réactions redox au sein de la 
solution.  







Le potentiel électrochimique du couple redox responsable des réactions au sein de 
l’électrolyte est compris entre les potentiels d’oxydation du fer et du nickel et plus 
précisément entre les potentiels d’oxydation du fer et du chrome(II) en chrome(III). 
Cependant, la nature de ce couple redox reste à déterminer. Différentes hypothèses sont 
proposées. Des calculs thermochimiques et plusieurs séries d’essais ont été entrepris afin 
d’étudier la pertinence des propositions. Les différents raisonnements sont présentés ci-
dessous. Il s’agit donc d’identifier un couple redox permettant la réduction de Ni(II) et 
l’oxydation de Fe(0) dans les conditions expérimentales de cette étude. 
 
Les quantités de matière réduites lors des ajouts de NiF2 (jusqu’à plus de 4 g) suggèrent que le 
couple redox n’est pas une impureté ou une espèce minoritaire. Il doit mettre en jeu des 
espèces présentes en quantité significative dans le système ou bien renouvelées régulièrement 
par les réactions. 
La réaction de réduction des ions Ni(II), après un ajout de NiF2, mettant en jeu un couple 
redox ox/red s’écrit selon l’équation Eq.III.19 :  
݊ܰ݅ሺܫܫሻ ൅ 2ݎ݁݀ ՜ ݊ܰ݅ሺ0ሻ ൅ 2݋ݔ (III.19)
A partir de cet équilibre, la quantité de réducteur nécessaire à la réduction de Ni(II) peut être 










ൈ 2,1 10ିଶ ൈ ݉ே௜ிమ (III.20)
avec nred, la quantité de red (mol), nNi(II), la quantité de Ni(II) (mol), nNiF2, la quantité de NiF2 
(mol), mNiF2, la masse de NiF2 introduite (g) et n, le nombre d’électrons échangés par le 
couple redox ox/red. 
L’équation Eq. III.20 permettra donc dans la suite de ce chapitre d’estimer les quantités de 
matières nécessaires à la réduction du nickel mis en jeu.  
 
Plusieurs hypothèses peuvent être envisagées en considérant les différentes espèces présentes 
dans le réacteur : 
9 le mélange de sel : LiF-NaF, LiF-CaF2 et LiF-AlF3, 
9 l’atmosphère gazeuse de la cellule, 






9 les creusets en graphite et en carbone vitreux. 
Ces trois propositions sont discutées dans la suite de cette partie.  
III.2.2.1 Constituants des mélanges de sels de fluorures 
Les réactions ont lieu à l’interface métal/électrolyte, ainsi, les mélanges de fluorures fondus 
ont tout d’abord été examinés. Trois mélanges de sels ont été étudiés à 900 °C : LiF-NaF, 
LiF-CaF2, LiF-AlF3.  
Le comportement des métaux purs dans les différents milieux est identique : le chrome et le 
fer se corrodent, alors que le nickel, le molybdène et le tungstène sont stables. Ainsi, pour les 
trois mélanges LiF-NaF, LiF-CaF2 et LiF-AlF3, le même constat est fait : le potentiel 
électrochimique du couple redox d’intérêt est compris entre les potentiels d’oxydation du fer 
et du nickel. Les différents constituants des sels ont été considérés.  
III.2.2.1.1 Constituants majeurs des mélanges de sels : cations alcalins 
Les éléments constitutifs des mélanges de sels, Li, Na, Ca et Al, sont tous présents sous forme 
oxydée dans le milieu : Li+, Na+, Ca2+ et Al3+. 
Une électrode de fer, Fe(0), introduite dans un de ces mélanges pourrait donc être oxydée. 
Cependant, les valeurs des potentiels standard apparents des différentes espèces, présentées 
dans le Tableau III-2 à 900 °C par rapport au couple F2(g)/F-,  indiquent que Li+, Na+, Ca2+ et 
Al3+ sont plus réducteurs que le fer. L’oxydation de Fe(0) en Fe(II) par un de constituants des 
sels n’est donc pas possible.  
En outre, ces espèces n’existant pas sous forme métallique dans le milieu, elles ne permettent 
pas la réduction des ions nickel. 
III.2.2.1.2 Constituants majeurs des mélanges de sels : ions F- 
Les ions F- constituent l’autre espèce majeure des mélanges de fluorures fondus. Les valeurs 
des potentiels standard d’oxydo-réduction du Tableau III-2, calculés par rapport à la référence 
F2(g)/F-, sont toutes négatives indiquant que le couple F2(g)/F- est le couple le plus oxydant. Il 
ne permet donc pas la réduction de Ni(II), ni l’oxydation de Fe(II), si seuls les ions F- sont 
présents dans le milieu.  






Néanmoins, il est envisageable qu’une partie du fluor soit présente sous forme F2(g) solubilisé 
dans le mélange (aucune donnée n’est disponible sur la solubilité de F2(g)). En se basant sur 
les données thermochimiques, le couple F2(g)/F- étant le plus oxydant, le fer pourrait être 
oxydé dans le système, mais tous les autres métaux également, ce qui n’est pas en accord avec 
les observations expérimentales.  
Le fer, Fe(0), pourrait être oxydé et les ions Ni(II) réduits, à la condition que le potentiel 
électrochimique du couple F2(g)/F-, qui est fonction de la pression partielle en F2(g), soit 
compris entre les potentiels d’oxydation du fer et du nickel. Les activités des différentes 
espèces n’étant pas connues, ce raisonnement est à confronter aux résultats expérimentaux. 
Il s’agit donc d’estimer la pression partielle en F2(g) de telle sorte que le potentiel expérimental 
du couple F2(g)/F- soit compris entre ceux du fer et du nickel, soit que l’encadrement décrit par 
Eq. III.21 soit respecté :  
ܧ௘௫௣ሺܨ݁ܨଶ ܨ݁⁄ ሻ ൏ ܧ௘௫௣ሺܨଶሺ௚ሻ ܨି⁄ ሻ ൏ ܧ௘௫௣ሺܰ݅ܨଶ ܰ݅ሻ⁄  (III.21)
La réaction étudiée est l’oxydation des ions F- en F2(g) qui s’écrit selon Eq. III.22 :  
2ܨି ՜ ܨଶሺ௚ሻ ൅ 2݁ି (III.22)
La réduction du solvant en Na, se produit toujours au même potentiel pour un mélange donné, 
le couple NaF/Na est donc utilisé comme référence pour les calculs qui suivent et la réaction 




Cette équation permet de calculer le potentiel d’oxydation standard apparent du couple F2(g)/F- 
par rapport à la référence NaF/Na, qui est de 4,75 V (vs NaF/Na). 
Le potentiel d’oxydation expérimental du couple F2(g)/F- n’est pas strictement égal au 
potentiel d’oxydation standard apparent mais dépend également de la pression partielle en 
F2(g) et de l’activité en ions F- comme mis en évidence par l’équation de Nernst, Eq. III.24 :   







avec Eexp(F2(g)/F-)(vs NaF/Na), le potentiel expérimental par rapport à (NaF/Na) (V),  
E°’(F2(g)/F-)(vs NaF/Na) , le potentiel standard apparent par rapport à (NaF/Na) (V), pF2(g), la 
pression partielle en F2(g) (bars) et aF-, l’activité en ions F- dans le mélange.  










ൣܧ௘௫௣ሺܨଶሺ௚ሻ ܨି⁄ ሻሺ௩௦ ே௔ி/ே௔ሻ െ ܧ°Ԣሺܨଶሺ௚ሻ ܨି⁄ ሻሺ௩௦ ே௔ி/ே௔ሻ൧
൅ 2݈݊ܽிష 
(III.25)
Le potentiel d’oxydation standard de F2(g)/F- par rapport à NaF/Na peut être borné en utilisant 
l’équation Eq. III.21. Il est donc nécessaire de connaître les potentiels d’oxydation 
expérimentaux de Fe et Ni par rapport à NaF/Na. Ceux-ci sont calculés à partir des données 
du Tableau III-3 :  
ܧ௘௫௣ሺܨ݁ܨଶ ܨ݁⁄ ሻሺ௩௦ ே௔ி/ே௔ሻ ൌ 1,49 ܸ ሺݒݏ ܰܽܨ/ܰܽሻ 
ܧ௘௫௣ሺܰ݅ܨଶ ܰ݅⁄ ሻሺ௩௦ ே௔ி/ே௔ሻ ൌ 1,97 ܸ ሺݒݏ ܰܽܨ/ܰܽሻ 
Il est également nécessaire de déterminer l’activité en ions F- dans l’électrolyte. Cette donnée 
est estimée, en première approximation, égale à 1. Il est, cependant, probable que l’activité 
des ions F- soit inférieure à 1, en particulier, la fluoroacidité, qui sera étudiée dans le chapitre 
suivant, a une influence sur l’activité des ions F-. 
En utilisant ces différentes valeurs et l’équation Eq. III.25, la pression partielle en F2(g) 
permettant à la fois l’oxydation de Fe(0) et la réduction de Ni(II) est bornée par 7,9 10-29 bar  
et 1,1 10-24 bar à 900 °C. 
Ces valeurs de pression partielle en F2(g) sont très faibles.  Le couple F2(g)/F- ne peut pas 
tamponner le système car la sensibilité du potentiel redox du couple F2(g)/F- à pF2(g) est trop 
importante.  Dans ce cas, le couple F2(g)/F- semble ne pas pouvoir jouer le rôle de couple 
redox contrôlant les réactions dans le milieu considéré. 
III.2.2.1.3 Impuretés présentes dans les mélanges de sels 
Il a été mentionné qu’il était peu probable que les impuretés du mélange jouent un rôle dans 
les réactions redox étant donné les quantités de matières mises eu jeu lors des essais. 
Cependant, les paragraphes précédents ont montré que les composants majoritaires de 
l’électrolyte ne constituent pas le couple redox d’intérêt, les impuretés sont donc tout de 
même considérées. Le Tableau III-7 présente les teneurs en impuretés des différents sels de 






fluorures : elles sont présentes en quantités négligeables (voir équation Eq. III.20) et ne 
permettent donc pas d’expliquer les réactions redox. 
 
En revanche, comme indiqué précédemment, les ions oxydes sont considérés comme la 
principale impureté dans les milieux fluorures fondus. La purification des sels lors de la 
préparation du mélange tend à éliminer les ions O2-, mais des traces d’oxydes résiduels 
peuvent être présentes. Il s’agit de juger si les ions O2- peuvent constituer le réducteur du 
couple redox.  
Tableau III-7. Composition des différents sels de fluorures : impuretés majeures 
LiF NaF CaF2 AlF3 
Espèce ppm Espèce ppm Espèce ppm Espèce ppm 
Cs 20 K 5 Sr 200 Na 50 
K 10 Si 5 Mg 50 Ca 20 
Na 10 Ca 5 Ba 50 Cu 10 
Ba 5 Ba 5 Cs 10   
Ca 2 Fe 2 Na 10   
    Rb 10   
    Li 5   
    K 5   
Seules les impuretés dont la concentration est supérieure à 1 ppm sont indiquées. 
 
La voltampérométrie à vague carrée, qui permet de doser les ions O2- présents dans le milieu, 
a été appliquée tout au long des essais pour vérifier la quantité d’oxydes présents dans le 
milieu (voir paragraphe III.1.2.1). Les mélanges de fluorures testés ne contiennent 
généralement pas ou très peu d’oxydes, comme en témoigne la Figure III-5 qui permet 
d’estimer la concentration initiale en oxyde dans LiF-NaF à 900 °C : 2,6 10-3 mol kg-1.  
Etant donné que 4g de NiF2 ont été ajoutés au mélange de fluorures fondus et que 4 électrons 
sont échangés pour le couple O2(g)/O2-, à partir de l’équation Eq. III.20, il est possible 
d’estimer la quantité d’ions O2- nécessaire pour réduire la totalité des ions Ni(II) : 2,1 10-2 mol 
d’ions. D’après la concentration initiale en O2- estimée, seuls 5,2 10-4 mol d’ions O2- sont 
disponible dans le milieu. La quantité d’ions O2- initialement présents dans le mélange ne 
permet pas donc d’expliquer la réduction des 4 g de NiF2 ajoutés.  
 






Les mélanges de fluorures (éléments majeurs et impuretés) ne semblent pas présenter de 
constituants pouvant constituer le couple redox régissant les équilibres du milieu fondu. Les 
données thermochimiques des différents couples considérés et les quantités de matières mises 
en jeu éliminent ces différents composants.  
III.2.2.2 Atmosphère gazeuse 
La deuxième hypothèse étudiée est l’atmosphère gazeuse de la cellule. L’installation 
expérimentale est équipée d’une circulation d’argon de haute pureté en légère surpression qui 
constitue la majeure partie de l’atmosphère au dessus de l’électrolyte (voir la Figure II-4). 
L’argon étant inerte vis-à-vis des milieux fluorures fondus et des matériaux de structure, 
seules les impuretés du gaz de circulation sont à envisager comme espèce pouvant constituer 
le couple redox. L’installation a, de plus, été conçue de manière à minimiser les entrées de 
gaz. Néanmoins, ces deux types d’impuretés ont été considérés afin d’estimer si elles 
pourraient intervenir dans les réactions d’oxydo-réduction.  
III.2.2.2.1 Impuretés provenant de la circulation d’argon 
Les matériaux choisis pour assurer la circulation des gaz sont imperméables aux gaz 
environnants afin d’empêcher les entrées d’air. De plus, la légère surpression d’argon limite 
l’entrée de gaz dans le système et l’absence de fuite est vérifiée. Dans ces conditions de 
circuit fermé, seules les impuretés contenues dans l’argon peuvent intervenir dans le couple 
redox contrôlant les réactions du milieu.  
Le gaz de circulation est de l’argon ultra pur (Alpha Ar 2 – gaz pur laboratoire, voir 
paragraphe II.1.2.3) pour lequel les teneurs en impuretés majeures sont précisées dans le 
Tableau III-8.  
Pour chacune de ces espèces, la quantité de matière nécessaire à la réduction de 4 g de NiF2 
peut être estimée à partir des équations Eq. III.22 et III.23. Aucune des impuretés du gaz de 
circulation n’est présente en quantité suffisante pour permettre de réduire la totalité des ions 










Tableau III-8. Composition du gaz utilisé pour inerter l’atmosphère de la cellule : impuretés 
(Alpha Ar 2 – gaz pur laboratoire) 




100 100 100 100 500 300 
 
III.2.2.2.2 Introduction d’impuretés par l’air 
Bien qu’il ait été mentionné dans le paragraphe précédent que le circuit gaz était étanche aux 
entrées d’air, il est envisageable que de l’air s’introduise dans la cellule lors des 
manipulations d’entrée et de sortie des électrodes et de soluté. Dans ce cas, le système réactif 
se trouve en présence de faibles quantités de N2(g) et d’O2(g), ainsi que de traces d’autres gaz 
dont la vapeur d’eau. Ces deux gaz sont des oxydants et ne peuvent donc pas réduire les ions 
Ni(II).  
Il est néanmoins possible que ces deux gaz réagissent avec d’autres composants du système 
pour former des impuretés réductrices.  
Dans le cas du dioxygène, celui-ci peut réagir avec le graphite de la cellule, comme cela sera 
détaillé dans le paragraphe suivant. Les interactions mettant en jeu le diazote sont moins 
connues et restent à étudier. Il est envisageable de former des nitrures éventuellement 
réducteurs.    
 
Comme pour les constituants des mélanges de fluorures, il semble que l’atmosphère gazeuse 
de la cellule n’intervient pas dans la nature couple redox. Les impuretés des gaz, qu’elles 
proviennent de la circulation d’argon ou de l’entrée accidentelle d’air dans le réacteur, ne sont 
pas présentes en quantités suffisantes pour expliquer les observations expérimentales. Le  
dioxygène et l’azote sont de plus des espèces oxydantes, ne permettant pas telles quelles la 
réduction de Ni(II), mais pourraient intervenir dans la formation de composés réducteurs.  







Le carbone, présent en quantité importante dans le réacteur (environ 800 g), en contact direct 
avec les sels ou par l’intermédiaire du creuset en carbone vitreux, peut également être 
considéré comme un élément pouvant intervenir dans la nature du couple redox.  
 
Le détail des différentes étapes du raisonnement exposé ci-dessous est présenté en Annexe C.  
La formation de carbonate Na2CO3, par réaction entre le dioxygène O2(g) et le carbone de la 
cellule a été envisagée. Des calculs thermochimiques mettant en jeu le couple O2(g)/Na2CO3 
indiquent qu’il est possible de réduire les ions Ni(II) et d’oxyder le fer métallique : le 
potentiel standard d’oxydo-réduction du système O2(g)/Na2CO3 est compris entre ceux du fer 
et du nickel.  
Un bilan matière a ensuite été réalisé afin d’évaluer si les quantités de carbone et de 
dioxygène disponibles, espèces envisagées pour le couple redox, permettaient la réduction de 
4g de Ni(II). Le carbone n’est pas un réactif limitant et les quantités d’O2(g) nécessaires sont 
en partie régénérées par les réactions et introduites par les manipulations et la circulation 
d’argon. Les calculs indiquent qu’il serait possible de réduire une quantité importante de 
Ni(II) par réaction avec le couple redox proposé. 
Afin de valider ces hypothèses, l’influence du carbone a été vérifiée expérimentalement. 
Ainsi, les différentes pièces en carbone de la cellule d’essais (creusets et embouts) ont été 
remplacées, dans un premier temps, par des éléments en nickel. Un essai similaire à celui 
réalisé précédemment a été mis en place : un ajout de 1 g de NiF2 a été effectué dans un 
mélange LiF-NaF à 750 °C. Dans ces conditions expérimentales, la réduction de fluorure de 
nickel est également constatée. Un second essai du même type a été effectué en utilisant des 
éléments en cuivre, métal plus noble que le nickel qui ne peut donc pas réduire les ions Ni(II). 
Pourtant, la réduction spontanée du fluorure de nickel est tout de même observée. 
III.2.2.4 Conclusion 
Les différents constituants du milieu réactionnel (mélange de sels, atmosphère gazeuse et 
matériau des creusets) ont été considérés pour identifier le couple redox. Aucune de ces 
hypothèses ne semble expliquer les résultats expérimentaux observés. En effet, les données 
thermochimiques et les quantités de matières ne conviennent pas pour oxyder le fer et 






permettre la réduction de quantités significatives de NiF2. L’étude est donc à poursuivre afin 
d’identifier les espèces pouvant jouer un rôle dans la nature du couple redox contrôlant les 
réactions du milieu.  
Dans l’ensemble des travaux déjà réalisés en  fluorures fondus et tentant d’identifier le couple 
redox [28-35], il est admis qu’un milieu réducteur limite l’attaque des matériaux de structure, 
guidant ainsi le choix du mélange de sels fondus. Cependant le couple susceptible de 
contrôler les équilibres entre les différentes espèces du système n’a pas jusqu’à présent été 
clairement identifié.  
III.3 Conclusion 
Les voltampérogrammes linéaires des métaux purs dans LiF-NaF à 900 °C ont  permis de 
classer les différents matériaux par rapport à leur potentiel d’oxydation expérimental : 
Cr < Fe < Ni < Mo < W.  
Ces résultats expérimentaux ont été comparés aux calculs thermochimiques. Les références 
étant différentes, le couple F2(g)/F- pour les calculs et le platine pour les essais,  les valeurs de 
potentiels ont été alignées sur la réduction du solvant et la comparaison des échelles de 
potentiels issues des deux sources indiquent un bon accord entre les deux séries de données.  
L’étude électrochimique des formes oxydées de certains des métaux purs, CrF3, FeF2 et NiF2, 
dans LiF-NaF, a permis d’obtenir des données sur les mécanismes de réduction des différents 
fluorures métalliques dans ce mélange de fluorures fondus. Elle a également permis d’estimer 
leurs coefficients de diffusion, ils sont de l’ordre de 10-6 cm2 s-1.  
Deux comportements ont également été mis en évidence : les ions chrome et fer sont stables 
dans le milieu, tandis que les ions Ni(II) sont spontanément réduits. La stabilité des formes 
oxydées des métaux chrome et fer, dans le mélange de fluorures fondus testé, atteste de la 
solubilité des produits de corrosion de ces deux matériaux.  
Les deux comportements distincts constatés par les ajouts de fluorures métalliques ont été 
confirmés par la représentation logarithmique des voltampérogrammes linéaires des métaux. 
Les représentations logarithmiques des voltampérogrammes linéaires du chrome et du fer 
respectent les conditions de Tafel, ces deux métaux sont donc oxydés dans les conditions 
expérimentales des essais. Le nickel et les métaux plus nobles que Ni sont stables.  






Ces résultats ont soulevé la question de la nature du couple redox régissant les différentes 
réactions et dont le potentiel électrochimique est compris entre les potentiels d’oxydation du 
fer et du nickel, comme indiqué sur la Figure III-27.  
 
 
Figure III-27. Conditions thermochimiques imposées par le système milieux fondus/matériaux et 
comportement des différents métaux purs dans ces conditions expérimentales 
Les techniques électrochimiques appliquées, en particulier la voltampérométrie linéaire, 
permettent de caractériser les conditions thermochimiques imposées au système métaux/sels 
fondus. Cette méthodologie basée sur l’étude du comportement de métaux purs peut ainsi être 
appliquée à n’importe quel milieu afin de situer les réactivités relatives de ces matériaux 
simples. 
 
Dans l’objectif de définir la nature du couple redox, les considérations thermochimiques ou de 
bilan matière évaluées pour les différents constituants du système (mélange de sels, 
atmosphère gazeuse et matériau des creusets) semblent indiquer que ces espèces 
n’interviennent pas dans le couple redox contrôlant les réactions du milieu. L’identification 
du couple redox devait permettre d’expliquer les observations expérimentales suivantes : les 
ions Fe(II) sont stables dans le milieu, tandis que les ions Ni(II) sont spontanément réduits. 
De plus, les quantités importantes de matière réduites lors des ajouts de NiF2 suggéraient que 
le couple redox n’était pas une impureté ou une espèce minoritaire. Les réflexions sont à 
poursuivre afin de déterminer la nature de ce couple. En particulier, des essais mettant en 
œuvre de l’azote sembleraient intéressants pour évaluer le rôle de cette espèce dans le couple 
redox régissant les équilibres au sein de l’électrolyte.  






Bien que le couple oxydant-réducteur n’ait pas été identifié, les conditions thermochimiques 
imposées sont connues. Ceci étant établi, le comportement de métaux et alliages en fluorures 
fondus vis-à-vis de la corrosion est étudié dans le chapitre suivant.  
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Il a été montré dans le chapitre précédent que les métaux purs envisagés dans la composition 
d’un matériau de structure se comportaient de manières différentes. Les conditions 
thermochimiques imposées au système sels fondus/matériaux conduisent à l’oxydation du 
chrome et du fer, tandis que le nickel, le molybdène et le tungstène sont stables dans le milieu. 
L’étude cinétique de l’oxydation des métaux, présentée dans ce chapitre, a donc été réalisée 
uniquement pour les métaux Cr et Fe. Pour ces deux matériaux, il s’agit d’estimer les vitesses 
de réaction par des techniques électrochimiques et d’étudier l’influence de différents 
paramètres : nature du métal, température, composition du mélange de fluorures fondus, 
présence d’impuretés. Plusieurs alliages ont ensuite été étudiés. Les comportements 
électrochimiques et les vitesses de corrosion instantanées des métaux purs et des alliages ont 
été comparés afin d’évaluer l’influence et le rôle des éléments d’alliages. Ces résultats ont 
également été confrontés à ceux obtenus suite à des essais d’immersion de plusieurs alliages 
dans les mélanges de fluorures fondus.  
IV.1 Méthodes et validation 
En préambule aux études de cinétique, il est nécessaire de valider l’utilisation des techniques 
électrochimiques, classiquement appliquées en milieux aqueux, pour ce type de mesures en 
fluorures fondus. Comme présenté dans le paragraphe I.3, ces techniques sont également 
utilisées en milieux chlorures fondus.  






La répétabilité et la reproductibilité des résultats ont tout d’abord été vérifiées. Dans cet 
objectif, des essais ont été réalisés dans des mélanges LiF-NaF à 900 °C sur des électrodes de 
fer.  
IV.1.1 Répétabilité des mesures 
Pour les métaux oxydés dans les conditions expérimentales des essais, Fe et Cr, les données 
des voltampérogrammes linéaires peuvent être interprétées selon la méthode de résistance de 
polarisation. Ainsi, des voltampérogrammes linéaires à ± 40 mV du potentiel de corrosion  
(voir le paragraphe II.3.1.2.2) ont été tracés sur différentes électrodes de fer dans un même 
mélange LiF-NaF à 900 °C. Un exemple est proposé sur la Figure IV-1.  
 
 
Figure IV-1. Variation de la densité de courant en fonction du potentiel à ± 40 mV du potentiel 
de corrosion : Fe dans LiF-NaF à 800 °C (vitesse de balayage : 1 mV s-1) 
Ces voltampérogrammes présentent une variation linéaire de la densité de courant en fonction 







avec icorr, la densité de courant de corrosion (A cm-2), Rp, la résistance de polarisation 
(Ω cm²), βox et βred, les coefficients de Tafel définis par βox=RT/ αoxnF et βred=RT/ αrednF avec 






R, la constante molaire des gaz parfaits (8,314 J mol-1 K-1), T, la température (K), αox et αred, 
les coefficients de transfert de charge anodique et cathodique, n, le nombre d’électrons 
échangés et F, la constante de Faraday (96485 C mol-1). 
Il est alors possible d’estimer, pour les différentes séries de données, la valeur de la densité de 
courant de corrosion et de vérifier si cette méthode de mesure conduit à un résultat répétable. 
Pour le fer, les coefficients de transfert de charges anodique et cathodique sont pris égaux à 
0,5 (les valeurs sont généralement comprises entre 0 et 1 et à peu près égales à 0,5 pour les 
métaux [2]) et le nombre d’électrons échangés est de 2 (déterminé dans le paragraphe III.1.1.2 
par les calculs thermochimiques et confirmé par les études électrochimiques des solutés). Les 
résultats sont regroupés dans le Tableau IV-1. 
Tableau IV-1. Résistances de polarisation et densités de courant de corrosion pour trois 
électrodes de fer dans un même mélange LiF-NaF à 900 °C 
Electrode de fer 1/Rp (Ω-1 cm-2) icorr (A cm-2) * 
1 3,2 10-3 7,0 10-5  
2 4,0 10-3 8,8 10-5 
3 4,3 10-3 9,4 10-5 
Moyenne 3,8 10-3 8,4 10-5 
Ecart-type 5,8 10-4 1,3 10-5 
* Les erreurs sur les calculs des densités de courant de corrosion ont été estimées à 
10 % en raison de l’incertitude sur la mesure de la profondeur d’immersion, voir 
Annexe D. 
 
La valeur de l’écart-type indique une erreur de l’ordre de 15 %. La mesure de la densité de 
courant de corrosion instantanée par la méthode de résistance de polarisation peut être 
considérée comme répétable dans un même mélange de fluorures fondus.  
IV.1.2 Reproductibilité des mesures 
La reproductibilité de la technique de résistance de polarisation a également été vérifiée par le 
tracé de voltampérogrammes linéaires sur des électrodes de fer sur ± 40 mV autour du 
potentiel de corrosion dans plusieurs mélanges LiF-NaF à 800 °C. Les valeurs des résistances 
de polarisation et des densités de courant de corrosion calculées à partir de ces 
voltampérogrammes sont regroupées dans le Tableau IV-2. 
 






Tableau IV-2. Résistances de polarisation et densités de courant de corrosion pour des électrodes 
de fer dans trois mélanges LiF-NaF différents à 800 °C 
Mélange LiF-NaF 1/Rp (Ω-1 cm-2) icorr (A cm-2) 
1 3,5 10-3 6,3 10-5 
2 6,1 10-3 1,1 10-4 
3 6,1 10-3 1,1 10-4 
Moyenne 5,2 10-3 9,6 10-5 
Ecart-type 1,5 10-3 2,3 10-5 
 
La valeur de l’écart-type indique une erreur de l’ordre de 29 %.  
 
L’interprétation des voltampérogrammes linéaires selon la technique de résistance de 
polarisation semble être une méthode adaptée à la mesure des vitesses de corrosion 
instantanée en fluorures fondus et il est admis que les valeurs de icorr sont établies avec une 
précision d’environ 30 %.   
IV.2 Influence  de  différents  paramètres  sur  l’oxydation  des 
métaux purs 
Comme mentionné précédemment, seuls les métaux fer et chrome sont attaqués dans les 
conditions expérimentales de cette étude. L’influence de plusieurs paramètres sur la corrosion 
de ces métaux a été évaluée : la nature du matériau, la température, la nature du mélange de 
fluorures fondus et la présence d’impuretés.  
IV.2.1 Influence de la nature du matériau : Cr et Fe purs 
La méthode de résistance de polarisation a été utilisée afin d’estimer les densités des courants 
de corrosion des deux métaux purs Fe et Cr dans des conditions expérimentales identiques, 
soit dans un mélange LiF-NaF à 900 °C. 
Le Tableau IV-3 présente les valeurs des densités de courant de corrosion du fer et du chrome 
dans ces conditions. Les vitesses de corrosion sont également estimées d’après l’équation 
Eq. IV.2 :  










avec vcorr, la vitesse de corrosion (mm an-1), M, la masse molaire (g mol-1) et µ, la masse 
volumique (kg m-3). 
Pour le fer et le chrome les coefficients de transfert de charge sont pris égaux à 0,5 et le 
nombre d’électrons échangés est de 2.  
Tableau IV-3. Densités de courant et vitesses de corrosion de Fe et Cr dans LiF-NaF à 900 °C 
(méthode de résistance de polarisation) 
Métal icorr (A cm-2) vcorr (mm an-1) 
Fe 7,0 10-5 0,6 
Cr 7,2 10-4 8,5 
 
La vitesse de corrosion instantanée du chrome dans LiF-NaF à 900 °C est plus importante que 
celle du fer dans des conditions expérimentales identiques. D’après les Figures III-6 et III-23, 
l’attaque de ces deux métaux se fait de la même manière, par la dissolution directe du métal. 
Les voltampérogrammes linéaires sont similaires et présentent des pentes quasiment 
identiques dans le domaine de forte augmentation de densité de courant. Le chrome est un 
métal moins électropositif que le fer et est attaqué plus rapidement. 
Les vitesses de corrosion des métaux purs en fluorures n’ont jamais été estimées, il existe 
toutefois des données en milieux chlorures, carbonates et sulfates [3]. A partir des valeurs de 
1/Rp mesurées dans ces travaux, les valeurs de densité de courant de corrosion du fer pur à 
700 °C dans différentes conditions expérimentales (nature du milieu et atmosphère) sont 
comprises entre 2 10-5 et 6 10-4 A cm-2, les ordres de grandeur sont donc similaires à ceux des 
vitesses de corrosion du fer et du chrome en milieux fluorures.   
IV.2.2 Influence de la température 
Afin d’étudier l’influence de la température sur la vitesse de corrosion, des électrodes de fer 
ont été testées dans un mélange LiF-NaF entre 900 et 1100 °C. Les valeurs des densités de 
courant de corrosion sont présentées dans le Tableau IV-4. 
 
 






Tableau IV-4. Densités de courant de corrosion de Fe dans LiF-NaF à trois températures 
Température (°C) icorr (A cm-2) 
900 7,0 10-5 
1000 1,6 10-4 
1100 4,7 10-4 
 
La variation du logarithme de la densité de courant de corrosion en fonction de l’inverse de la 
température à partir des valeurs du Tableau IV-4 est présentée sur la Figure IV-2. 
 
 
Figure IV-2. Evolution de la densité de courant de corrosion avec l’inverse  
de la température pour le fer dans un mélange LiF-NaF 
La vitesse de corrosion du fer dans LiF-NaF augmente avec la température, suivant une loi de 
type Arrhenius, Eq. IV.3: 




avec A, le facteur pré-exponentiel (A cm-2) et Ea, l’énergie d’activation (J mol-1). 
La pente de la droite définie par les trois points de la Figure IV-2 permet de calculer la valeur 
de l’énergie d’activation de la réaction d’oxydation du fer dans LiF-NaF. L’équation est la 
suivante, Eq. IV.4 :  










L’énergie d’activation est donc égale à 127 ± 41 kJ mol-1. 
Cette valeur d’énergie d’activation est importante. Des essais sur le fer dans le mélange LiF-
NaF-KF entre 470 et 545 °C conduisent à une énergie d’activation deux fois plus faible de 
50 kJ mol-1 [4].  
IV.2.3 Influence de la nature du mélange de fluorures fondus 
Afin d’évaluer l’influence de la nature du milieu de sels fondus, trois mélanges de fluorures 
ont été utilisés : LiF-NaF, LiF-CaF2 et LiF-AlF3. La vitesse de corrosion d’une électrode de 
fer à 900 °C a été estimée dans ces trois systèmes. Le Tableau IV-5 présente les valeurs des 
densités de courant de corrosion pour le fer à 900 °C dans les trois milieux.  
Tableau IV-5. Densités de courant de corrosion de Fe dans LiF-NaF, LiF-CaF2  
et LiF-AlF3 à 900 °C 
Mélange de fluorures (% mol.) icorr (A cm-2) 
LiF-NaF (61/39) 7,0 10-5 
LiF-CaF2 (79,2/20,8) 3,3 10-4 
LiF-AlF3 (85/15) 4,8 10-4 
 
Les densités de courant de corrosion du fer à 900 °C dans ces trois milieux peuvent être 
classées comme suit : icorr (LiF-NaF) < icorr (LiF-CaF2) < icorr (LiF-AlF3). 
Les données bibliographiques présentées dans le paragraphe I.2.3.1 indiquent que les 
matériaux ne sont pas attaqués de manière identique dans les différents milieux étudiés, du 
fait de l’influence de différents paramètres tels que la présence d’impuretés ou la fluoroacidité 
du milieu. La nature du mélange de fluorures a donc une influence sur les vitesses de 
corrosion des métaux qui se traduit entre autre par la notion de fluoroacidité, préalablement 
définie dans le premier chapitre de ce travail. 
Plus un milieu est fluoroacide, moins il contient d’ions F- libres. Afin d’estimer la 
fluoroacidité de chacun de ces sels, l’acidité des cations est considérée. En effet, comme 
mentionné dans le paragraphe I.2.3.1, Al3+ est un acide plus fort que Li+, il a donc tendance à 
capter les ions F-. AlF3 est une espèce fluoroacide, tandis que LiF est plus dissocié, c’est une 






espèce fluorobasique [5-7]. De la même manière, il s’agit de comparer les acidités relatives 
des cations Na+, Ca2+ et Al3+, Li+ étant commun aux trois mélanges. Al3+ est plus acide que 
Ca2+ qui est plus acide que Na+. Ainsi, AlF3 est plus fluoroacide que CaF2 et que NaF, qui est 
une fluorobase tout comme LiF. Les trois mélanges de fluorures étudiés ont des teneurs 
variables en LiF comme indiqué dans le Tableau IV-5. Il est ainsi envisageable que le 
classement des mélanges de sels soit différent du classement des trois sels purs, NaF, CaF2 et 
AlF3, une fois associés à LiF.  
Le constat suivant est tout de même proposé : plus le mélange de fluorures fondus est 
fluoroacide, moins le milieu contient d’ions F- libres, plus la vitesse de corrosion du fer est 
importante. Ce constat basé sur des résultats expérimentaux semble être en contradiction avec 
l’hypothèse que la complexation par les ions fluorures stabiliserait les produits de corrosion, 
comme mentionné dans la bibliographie [8, 9]. Des données sur la spéciation des espèces en 
fluorures fondus seraient nécessaires pour conclure quant à l’effet de la complexation et donc 
de la fluoroacidité sur la corrosion de métaux dans ces milieux. 
IV.2.4 Influence de la présence d’oxyde : ajout de Li2O 
Les oxydes représentent l’impureté majeure pour les milieux fluorures fondus. Afin d’étudier 
l’influence de la présence d’oxyde d’un point de vue expérimental, des mesures de densité de 
courant de corrosion ont été réalisées dans un mélange LiF-NaF à 800 °C contenant des 
quantités variables d’oxyde Li2O. Comme mentionné précédemment dans le paragraphe 
I.2.3.2.2, cet oxyde est largement soluble dans les mélanges de fluorures fondus.  
Le tracé de voltampérogrammes à vague carrée sur électrode d’or permet de mettre en 
évidence et de doser les oxydes introduits dans le milieu, comme cela a été présenté dans le 
paragraphe III.1.2.1 [10]. Un pic de densité de courant différentiel correspondant à 
l’oxydation des ions O2- apparaît sur le voltampérogramme à environ 1,3 V (vs Pt) (Figure III-
5). La Figure IV-3 présente la variation de l’intensité du pic de densité de courant différentiel 
en fonction de la quantité de Li2O ajouté dans un mélange LiF-NaF à 800 °C, en considérant 
une concentration initiale en ions oxydes de 2,6 10-3 mol kg-1 (voir paragraphe III.1.2.1). 
La variation est linéaire, indiquant que l’intensité du pic observé sur les voltampérogrammes à 
vague carrée peut être associée à la quantité d’oxyde introduit dans le milieu. Les ajouts sont 
donc contrôlés et l’absence de palier lorsque la concentration en oxyde augmente (densité de 






courant différentiel constante) confirme que le milieu n’est jamais saturé en ions O2- dans la 
gamme de concentration étudiée.  
 
 
Figure IV-3. Variation de l’intensité du pic de densité de courant différentiel en fonction de la 
quantité d’oxyde Li2O ajouté dans un mélange LiF-NaF à 800 °C  
(voltampérogramme à vague carrée sur Au, fréquence de balayage : 25 Hz, amplitude : 20 mV) 
Il s’agit à présent d’étudier l’influence de ces oxydes sur la vitesse de corrosion du fer. Des 
tracés de voltampérogrammes linéaires, interprétés à l’aide de la méthode de résistance de 
polarisation, ont permis d’estimer les valeurs de densité de courant de corrosion pour chaque 
ajout de Li2O. La Figure IV-4 présente l’évolution de la densité de courant de corrosion en 
fonction de la concentration en oxydes.  
La corrosion est plus rapide lorsque la quantité d’oxyde présent dans le milieu augmente, 
cependant à partir d’une certaine concentration en oxyde la vitesse se stabilise. En comparant 
aux données de la Figure IV-3, la présence du palier sur la Figure IV-4 n’est pas due à une 
saturation en oxyde dans le milieu.  
Afin d’évaluer le comportement du fer en présence d’oxyde dans un mélange de fluorures 
fondus, un diagramme potentiel-oxoacidité a été tracé. Ces diagrammes représentent 
l’évolution des domaines de stabilité des espèces dans le milieu en fonction du potentiel et de 
la quantité d’ions O2- présents [11, 12]. Ils permettent d’évaluer, pour les différents composés 
d’un métal, les espèces stables, dans un milieu et à une température donnés. 
 







Figure IV-4. Variation de la densité de courant de corrosion de Fe en fonction  
de la quantité d’oxyde ajouté dans un mélange LiF-NaF à 800 °C  
(voltampérogramme linéaire, vitesse de balayage : 1 mV s-1) 
Le diagramme potentiel-oxoacidité du fer dans LiF-NaF à 800 °C a été établi, il est présenté 
sur la Figure IV-5. L’évolution du potentiel, calculé par rapport à F2(g)/F-, est donnée en 
fonction de la quantité en oxyde Li2O. La méthodologie de construction du diagramme est 
présentée en Annexe E. 
D’après ce diagramme, lorsque le milieu ne contient que peu d’oxydes, le fer est oxydé 
successivement en Fe(II) et Fe(III), ce qui a été vérifié dans le paragraphe III.1.2.3.2. A partir 
d’une certaine concentration en oxyde dans le milieu, il se forme un oxyde de fer, Fe3O4. Il est 
donc possible que jusqu’à une concentration de 2,5 10-2 mol kg-1 en Li2O, le fer soit oxydé en 
Fe(II) dissout, tandis que lorsque la teneur en oxyde augmente, l’espèce formée est différente. 
Le mécanisme d’oxydation est alors modifié et ne dépend plus de la concentration en ions O2- 
dans le mélange d’où le changement de pente sur la Figure IV-4. 
Afin de vérifier si la présence d’ions oxyde entraîne la formation ou non d’une espèce 
différente en surface du matériau lors de l’application d’un potentiel anodique, les courbes de 
Tafel du fer dans LiF-NaF à 800 °C avec des ajouts d’oxyde allant jusqu’à des concentrations 
de 1,3 10-1 mol kg-1 en Li2O ont été comparées. La Figure IV-6 présente les six 
voltampérogrammes linéaires en représentation logarithmique qui sont à associer aux points 
de la Figure IV-4.  
 







Figure IV-5. Diagramme potentiel-oxoacidité du fer dans LiF-NaF à 800 °C 
 
 
Figure IV-6. Représentation de Tafel des voltampérogrammes linéaires de Fe dans LiF-NaF à 
800 °C sans et avec oxydes (ajouts de 100 à 750 mg de Li2O) (vitesse de balayage : 1 mV s-1) 
Le voltampérogramme sans ajout présente une variation linéaire du logarithme de la densité 
de courant en fonction de la surtension, (voir aussi le paragraphe III.2.1.1). 
Les voltampérogrammes pour des concentrations de 1,7 10-2 et 2,5 10-2 mol kg-1 de Li2O 
présentent une évolution en deux étapes, avec un changement de pente à environ 0,1 V. Au-
delà de 0,1 V, la densité de courant se stabilise, ce qui laisse envisager la formation d’un 






oxyde. La précision des tracés ne permet pas d’indiquer si la densité de courant définie pour 
une surtension nulle pour les deux voltampérogrammes, est différente, ce qui serait cependant 
en accord avec la Figure IV-4 : la densité de courant de corrosion augmente avec la quantité 
d’oxyde ajouté.  
Les voltampérogrammes correspondants aux concentrations entre 4,2 10-2 et 1,3 10-1 mol kg-1 
de Li2O sont identiques jusqu’à une surtension de 0,1 V, la pente et l’ordonnée à l’origine 
sont les mêmes, ceci est en accord avec le plateau observé sur la Figure IV-4. La formation de 
l’espèce oxydée ne dépend pas de la concentration en O2-. Contrairement aux 
voltampérogrammes pour 1,7 10-2 et 2,5 10-2 mol kg-1 de Li2O, les trois voltampérogrammes 
présentent un pic de densité de courant avant que celle-ci ne se stabilise.   
L’ensemble des voltampérogrammes linéaires en représentation logarithmique corroborent les 
interprétations proposées à partir de l’analyse des données des Figure IV-4 et Figure IV-5 : 
jusqu’à une concentration de 4,2 10-2 mol kg-1 de Li2O, l’espèce formée accélère la corrosion 
du fer et la vitesse de corrosion dépend de la quantité d’oxyde dans le milieu ; au-delà de 
4,2 10-2 mol kg-1, un composé différent est formé lors de l’oxydation du fer, celui-ci stabilise 
l’attaque du métal, la densité de courant de corrosion reste constante.  
De plus, des électrodes ont été caractérisées suite aux essais et aucune d’elles ne présente de 
dépôt d’oxyde en surface du matériau, ce qui est en accord avec des observations disponibles 
dans la bibliographie indiquant que la majorité des oxydes sont très solubles dans les 
mélanges de fluorures fondus [13-21]. Les densités de courant de corrosion pour les 
différentes quantités d’oxyde ajouté sont telles qu’il est peu probable qu’une couche 
passivante se forme à la surface du métal.  
Les données disponibles ne permettent néanmoins pas de conclure quant à la nature exacte 
des différentes espèces formées et de leurs mécanismes de formation, seules les hypothèses 
précédemment présentées peuvent être formulées au regard du diagramme potentiel-
oxoacidité. 
IV.2.5 Conclusion 
Dans les conditions expérimentales de cette étude, seuls le fer et le chrome sont oxydés en 
raison des conditions thermochimiques imposées par le système. En l’absence d’oxyde, 
l’attaque s’effectue par dissolution directe des métaux dans le milieu. La vitesse de corrosion 






instantanée du chrome, estimée par des méthodes électrochimiques, est plus importante que 
celle du fer dans des conditions identiques. 
La fluoroacidité du mélange et la présence d’oxyde dans le milieu ont une influence sur la 
corrosion du fer. Cependant, les données obtenues ne permettent pas de proposer de 
mécanismes d’attaque du matériau en fonction de ces paramètres, seules des tendances 
peuvent être exprimées : lorsque la fluoroacidité du mélange et la quantité d’oxydes présents 
augmentent, les vitesses de corrosion du fer augmentent également.   
La formation d’un oxyde stable à la surface du métal n’est jamais observée, même pour les 
fortes concentrations en Li2O, excluant la possibilité d’une passivation des matériaux.  
Enfin, l’étude de l’influence de la température sur la vitesse de corrosion du fer a montré que 
la corrosion de ce métal semblait n’être pas limitée par la diffusion des produits de corrosion, 
en effet, l’énergie d’activation calculée pour le processus d’oxydation du matériau est de 
127 ± 41 kJ mol-1, soit deux fois plus importante que l’énergie d’activation associée un 
phénomène limité par la diffusion d’ions en solution.  
L’oxydation des métaux purs a été caractérisée. Il s’agit à présent d’étudier différents alliages 
afin de comparer le comportement de ces matériaux complexes à celui des métaux purs et 
d’évaluer le lien entre les différents résultats. 
IV.3 Alliages binaires, ternaires et industriels 
Les observations du chapitre précédent ont montré que le chrome et le fer sont les deux seuls 
métaux, parmi ceux testés, qui sont attaqués dans les conditions des essais. Le nickel, le 
molybdène et le tungstène sont stables. Ces résultats obtenus pour des systèmes simples vont 
à présent être confrontés aux comportements de matériaux plus complexes. 
Dans un premier temps, des alliages binaires Ni-Cr, de teneurs différentes en chrome, ont été 
testés afin d’étudier l’influence de la composition du matériau. Trois alliages multi-éléments 
ont ensuite été considérés afin d’évaluer le comportement de matériaux dont la composition 
est proche de celle de l’alliage pressenti pour les différentes applications industrielles.  








Les techniques classiquement utilisées pour l’étude de la corrosion, telles que les mesures de 
perte de masse et les analyses de prélèvement d’électrolyte, suite à un essai d’immersion, ont 
été appliquées afin de comparer par la suite ces résultats aux données déterminées par 
électrochimie.  
L’objectif est d’évaluer la corrélation entre les différents types de résultats mais également 
d’obtenir des informations complémentaires sur l’évolution des matériaux.  
La corrosion des métaux purs s’effectuant par la dissolution directe du matériau, ces 
techniques n’ont pas été appliquées auparavant pour les métaux purs car elles n’auraient pas 
apporté d’éléments de compréhension supplémentaires sur le mécanisme d’oxydation.  
IV.3.1.1 Mesure de perte de masse 
Les essais d’immersion ont été réalisés sur deux électrodes d’alliages Ni-Cr (80/20) (% mass.) 
suivant le protocole présenté sur la Figure II-11. Les électrodes ont été pesées avant et après 
l’essai d’immersion, suite à un nettoyage des électrodes afin d’éliminer toute trace de sels 
solidifiés. Les résultats des essais de perte de masse sont présentés dans le Tableau IV-6. 
Tableau IV-6. Perte de masse de deux électrodes de Ni-Cr (80/20) immergées dans LiF-NaF à 













E1 10 9,227 9,188  - 13,3 
E2 7 9,187 9,154 - 10,9 
 
La perte de masse de l’électrode E1 est plus importante que celle de l’électrode E2 : elle est 
supérieure d’environ 20 %. L’éprouvette métallique E1 a été immergée deux fois plus 
longtemps que l’éprouvette E2, il existe donc un lien entre le processus d’attaque de l’alliage 
binaire et son temps d’immersion dans le mélange de fluorures fondus.  







Suite à leur immersion dans le mélange de fluorures fondus, les électrodes ont été observées 
au MEB. La Figure IV-7 présente les micrographies MEB des électrodes E1 et E2. 
 
a) E1 : 10 jours d’immersion b) E2 : 7 jours d’immersion 
Figure IV-7. Micrographies MEB des électrodes de Ni-Cr (80/20) (% mass.) immergées  
dans LiF-NaF à 800 °C pendant des durées différentes  
Sur les deux micrographies, des porosités peuvent être observées à la surface du matériau, la 
profondeur déchromée est relativement homogène de l’ordre de 150 à 200 µm.  
Des analyses EDX ont été réalisées sur les deux électrodes. La Figure IV-8 présente les 
profils de concentration en chrome à la surface du matériau.  
 
Les profils sont similaires pour les deux électrodes et l’épaisseur déchromée est du même 
ordre : environ 170 µm. Les deux éprouvettes métalliques sont appauvries en chrome dans la 
zone de surface qui présente les porosités. Ceci peut être interprété comme l’oxydation 
préférentielle du chrome, métal le moins électropositif de l’alliage binaire testé.  
Ce type de profil a été observé dans les différents travaux de corrosion menés en fluorures 
fondus [8, 15, 22]. 
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Figure IV-8. Profil de concentration EDX en chrome des électrodes E1 et E2,  
Ni-Cr (80/20) (% mass.) immergées pendant 10 et 7 jours dans LiF-NaF à 800 °C 
IV.3.1.3 Analyse ICP­AES : produits de corrosion 
L’attaque des alliages se traduit par l’apparition de porosités du fait du passage en solution 
des produits de corrosion. Des prélèvements de sels ont été effectués au cours de l’essai 
d’immersion afin d’étudier l’évolution de la quantité de produit de corrosion au cours du 
temps.  
La  méthode d’ICP-AES ne s’est pas avérée adaptée aux essais réalisés. En effet, les 
conditions expérimentales mises en œuvre, matériaux et temps d’immersion, n’ont pas permis 
la détection des produits de corrosion en raison de leur concentration trop faible.  
Les résultats obtenus pas cette technique ne sont donc pas discutés. 
IV.3.1.4 Discussion 
Les mesures de perte de masse, les micrographies MEB et les analyses EDX, sur les deux 
alliages Ni-Cr (80/20) (% mass.) immergés pendant 7 et 10 jours, fournissent des 
informations sur le mécanisme d’oxydation des alliages binaires.  






Les micrographies MEB présentent des éprouvettes métalliques possédant des porosités en 
surface, sur une profondeur déchromée du même ordre de grandeur, comprise entre 150 et 
200 μm pour les deux électrodes.  
Les résultats des analyses EDX indiquent un appauvrissement en chrome dans la zone 
poreuse. Le chrome est le métal le moins électropositif de l’alliage et est donc 
préférentiellement attaqué. Ce type de comportement est caractéristique d’un alliage binaire 
monophasé. Il correspond à l’attaque sélective du métal le moins électropositif (phénomène 
généralement appelé de-alloying) [23]. Par exemple, l’attaque sélective du nickel dans un 
alliage binaire Cu-Ni dans un mélange cryolithique à 1000 °C a été observée et se manifeste 
également par la présence de porosités en surface du matériau [24]. De même, en milieu 
aqueux, ce phénomène a été étudié sur des alliages binaires Ag-Au. Ces travaux mettent en 
évidence la formation d’une couche de surface très riche en or et présentant des porosités en 
raison de la dissolution sélective de l’argent [25, 26].  
 
Les trois phénomènes suivants seraient ainsi en compétition dans le déroulement de 
l’oxydation du chrome au sein de l’alliage binaire Ni-Cr (80/20) (% mass.) :  
9 les conditions thermochimiques du milieu (potentiel du couple redox contrôlant les 
équilibres du milieu) imposent l’attaque du chrome, le métal le moins électropositif, à 
la surface du matériau,  
9 l’alliage présente alors un gradient de concentration en chrome qui entraîne la 
diffusion de ce métal du cœur du matériau vers l’interface alliage/mélange de sels avec 
la formation de porosités due à la coalescence des lacunes,  
9 les produits de corrosion se solubilisent  au voisinage de l’électrode avant de diffuser 
vers le cœur de l’électrolyte. 
Afin d’évaluer si la diffusion du chrome du cœur de l’alliage vers la surface peut 
effectivement être le processus limitant comme le suggère les profils de concentration de la 
Figure IV-8, les coefficients de diffusion en phase solide ont été mesurés.  
Une solution approchée de la loi de Fick, donnée par Eq. IV.5, établit une relation entre le 
temps d’immersion et l’épaisseur de la couche de diffusion, qui est assimilée en première 
approche à la profondeur déchromée [23] :  
ߜ ൌ 2ඥܦ௔௣௣ݐ (IV.5)






avec δ, la profondeur déchromée (cm), Dapp, le coefficient de diffusion apparent (cm2 s-1) et t, 
le temps d’immersion (s).  
En considérant que la mesure de la profondeur déchromée est donnée avec une précision de 
± 15 % (moyenne sur la totalité de la surface attaquée), le coefficient de diffusion du chrome 
dans le binaire Ni-Cr (80/20) (% mass.) à 800 °C est estimé à 1,14 10-10 ± 0,34 cm2 s-1 pour 
l’électrode E1 et 6,80  10-11 ± 2,01 cm2 s-1 pour l’électrode E2. Ces deux valeurs sont du même 
ordre et en accord avec la valeur du coefficient de diffusion du chrome dans le binaire Ni-Cr 
(18 % mass.) disponible dans la littérature et évaluée par la technique du couple de diffusion : 
2,0 ± 0,93 10-10 cm2 s-1 (calculée par extrapolation à partir de données comprises entre 1000 et 
1400 °C) [27]. Ces données tendent à indiquer que la diffusion du chrome dans l’alliage 
binaire monophasé Ni-Cr (80/20) (% mass.) contrôle l’oxydation de l’alliage.  
 
Ces techniques d’analyses fournissent donc des informations sur le comportement global des 
matériaux au cours d’essais d’immersion. Il s’agit donc de confronter les données obtenues 
par ces techniques aux résultats des mesures électrochimiques instantanées afin de distinguer, 
ou mettre en parallèle, les informations découlant de chacune des méthodes.  
IV.3.2 Alliages binaires Ni­Cr 
Des alliages binaires Ni-Cr de compositions variables ont été choisis afin d’étudier l’influence 
de la teneur en chrome.  
Le diagramme de phase du système binaire Ni-Cr est présenté sur la Figure IV-9.  
 
Alliages Ni/Cr 



































A la température de 900 °C et pour une fraction molaire en chrome allant jusqu’à 42 % mol., 
l’alliage Ni-Cr constitue une solution solide monophasée. Lorsque l’alliage contient entre 42 
et 97 % mol. en chrome, le système est biphasé. 
IV.3.2.1 Etude électrochimique 
Les voltampérogrammes linéaires des différents alliages Ni-Cr, contenant entre 10 et 50 % 
mass. de chrome, ont été tracés dans LiF- NaF à 900 °C et sont présentés sur la Figure IV-10.  
 
Ces voltampérogrammes linéaires sont compris entre les courbes des métaux purs Ni et Cr. A 
partir d’une certaine quantité en chrome dans l’alliage (20 % mass.) le voltampérogramme 
linéaire du matériau présente une oxydation en deux étapes.  
 
Dans le cas d’un alliage binaire monophasé, le matériau subit une dissolution sélective du 
métal le moins électropositif lorsqu’il est soumis à une polarisation anodique [23, 29, 30]. Il 
est alors possible de définir un potentiel critique qui délimite deux domaines, sous-critique 




Figure IV-10. Voltampérogrammes linéaires des métaux purs Ni et Cr et d’alliages Ni-Cr de 
compositions différentes (% mass.) dans LiF-NaF à 900 °C (vitesse de balayage : 1 mV s-1) 







Figure IV-11. Schéma d’une courbe de polarisation pseudo-stationnaire  
d’un alliage binaire monophasé [23] 
 
La valeur de ce potentiel critique est comprise entre les potentiels d’oxydation des deux 
métaux purs constituant l’alliage et augmente avec la teneur en métal le plus électropositif. Le 
comportement du matériau dépend de la valeur du potentiel imposé à l’électrode : l’attaque 
est différente selon que le potentiel se trouve dans le domaine sous-critique ou le domaine 
sur-critique.   
Ainsi, pour les différents alliages testés, les voltampérogrammes linéaires de la Figure IV-10 
présentent deux étapes d’oxydation selon que le potentiel imposé est inférieur ou supérieur au 
potentiel critique. La première étape correspond à l’oxydation de Cr seul, elle est suivie de 
l’oxydation simultanée du chrome et du nickel de l’alliage. L’alliage Ni-Cr (90/10) (% mass.) 
ne contient pas suffisamment de chrome pour que ces deux étapes puissent être observées à 
cette échelle. Pour l’alliage Ni-Cr (50/50) (% mass.), biphasé, la deuxième étape n’est pas 
visible sur la Figure IV-10, celui-ci contient une quantité trop importante de chrome pour 
pouvoir observer l’oxydation de l’alliage complet dans les conditions d’essais appliquées. 
En outre, plus l’alliage contient de chrome, plus le potentiel de début d’oxydation du matériau 
est proche de celui du chrome pur. En appliquant une méthode similaire à celle utilisée pour 
la détermination des potentiels d’oxydation expérimentaux des métaux purs, il est possible 
d’estimer deux potentiels d’oxydation : le premier est noté potentiel d’oxydation du chrome 
dans l’alliage, Eox(Cr)al et le second correspond à l’attaque congruente de l’alliage, noté 
Eox(Ni-Cr)al. La méthode de détermination expérimentale de ces deux potentiels à partir des 






voltampérogrammes linéaires est explicitée sur la Figure IV-12 avec l’exemple de l’alliage 
binaire Ni-Cr (70/30) (% mass.). 
 
 
Figure IV-12. Méthode d’estimation des potentiels d’oxydation expérimentaux 
Exemple de Ni-Cr (70/30) (% mass.) dans LiF-NaF à 900 °C (vitesse de balayage : 1 mV s-1) 
Cette méthode a été appliquée pour l’ensemble des alliages binaires. Les valeurs des 
potentiels sont regroupées dans le Tableau IV-7. Dans le cas de l’alliage Ni-Cr 
(90/10) (% mass.), la valeur du potentiel Eox(Cr)al est donnée avec une incertitude de ± 0,1 V. 
En effet, l’augmentation de la densité de courant pour cet alliage pauvre en Cr est difficile à 
situer précisément, contrairement aux autres alliages.  
Tableau IV-7. Valeurs des potentiels d’oxydation expérimentaux pour des alliages Ni-Cr de 
compositions différentes dans LiF-NaF à 900 °C 
Matériau (% mass.) Eox(Cr)al (V) (vs Pt) Eox(Ni-Cr)al (V) (vs Pt) 
Ni pur  0,70 
Ni-Cr (90/10) 0,2 ± 0,1 0,70 
Ni-Cr (80/20) 0,10 0,67 
Ni-Cr (70/30) - 0,07 0,59 
Ni-Cr (50/50) - 0,18  
Cr pur - 0,23  
 






La Figure IV-13 présente la variation des deux séries de potentiel en fonction de la quantité de 
chrome dans les différents matériaux testés.  
 
 
Figure IV-13. Variation des potentiels d’oxydation expérimentaux en fonction de la teneur en 
chrome dans les différents matériaux dans LiF-NaF à 900 °C 
Plus l’alliage contient de chrome, plus le potentiel d’oxydation sélective, Eox(Cr)al, est bas et 
proche de celui du chrome pur. De manière moins marquée, le potentiel d’oxydation de 
l’alliage Eox(Ni-Cr)al diminue lorsque la teneur en chrome augmente et s’éloigne du potentiel 
d’oxydation du nickel pur.  
Les alliages ont été testés dans des conditions similaires à celles des métaux purs (paragraphe 
III.1.2.2), dans un sel LiF-NaF à 900 °C. Il est ainsi possible de comparer les valeurs de 
potentiels d’oxydation expérimentaux des Tableaux III-4 etTableau IV-7 (après recalage de 
l’électrode de comparaison en platine par rapport à la réduction du sodium). Les résultats du 
chapitre précédent ont de plus montré que le couple redox régissant les réactions dans le 
milieu possédait un potentiel compris entre ceux du fer et du nickel purs. Les potentiels 
d’oxydation expérimentaux du chrome des alliages peuvent être situés par rapport à ce 
potentiel, comme présenté sur la Figure IV-14.  







Figure IV-14. Classement des potentiels d’oxydation expérimentaux  
des alliages binaires Ni-Cr (% mass.) dans LiF-NaF à 900 °C 
Les alliages dont la teneur en chrome est supérieure à 20 % mass. sont oxydés dans les 
conditions expérimentales des essais. Dans le cas de l’alliage Ni-Cr (90/10) (% mass.), il n’est 
pas possible, à partir de la Figure IV-14, de conclure : le potentiel d’oxydation expérimental 
du chrome seul, Eox(Cr)al, se situe dans le domaine d’existence du potentiel du couple redox 
contrôlant les réactions d’oxydo-réduction du milieu. Cependant, la représentation 
logarithmique du voltampérogramme linéaire de cet alliage, présenté sur la Figure IV-15, 
indique un comportement différent de ceux des alliages de plus fortes teneurs en chrome (pas 
de changement de pente) ce qui laisse penser que l’alliage Ni-Cr (90/10) (% mass.) doit être 
stable dans les conditions expérimentales des essais.  
 
 
Figure IV-15. Représentation de Tafel des voltampérogrammes linéaires de plusieurs matériaux) 
dans LiF-NaF à 900 °C (vitesse de balayage : 1 mV s-1) 







Pour les alliages Ni-Cr constitués d’une fraction molaire x de chrome et 1-x de nickel, la 
composition initiale s’écrit Ni1-xCrx et la décomposition s’effectue en deux temps : 
9 l’attaque sélective du chrome, selon l’équation Eq. IV.6 avec l’hypothèse que 
l’espèce formée au cours de l’oxydation est CrF2(s), le nickel restant à l’état 
métallique dans l’alliage et n’intervenant pas dans cette étape : 
ܥݎሺ௔௟௟௜௔௚௘,௫ሻ ൅ ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܥݎܨଶሺ௦ሻ (IV.6)
9 la dissolution stœchiométrique de l’alliage complet, selon l’équation Eq. IV.7, 
avec l’hypothèse que les espèces formées au cours de l’oxydation de l’alliage sont 
CrF2(s) et NiF2(s), x moles de CrF2 et (1-x) moles de NiF2 sont formées et 2 
électrons sont échangés :  
ሺ1 െ ݔሻܰ݅ሺ௔௟௟௜௔௚௘,ଵି௫ሻ ൅ ݔܥݎሺ௔௟௟௜௔௚௘,௫ሻ ൅ ܨଶሺ௚ሻ
՜ ሺ1 െ ݔሻܰ݅ܨଶሺ௦ሻ ൅ ݔܥݎܨଶሺ௦ሻ 
(IV.7)
Ces deux équations sont des combinaisons des demi-équations d’oxydation du chrome pour 
Eq. IV.6 et du chrome et du nickel pour Eq. IV.7 avec le couple F2(g)/F- qui constitue ici la 
référence thermochimique.  
Les calculs ont été réalisés en se basant sur ces deux équations afin de comparer les potentiels 
d’oxydation calculés et ceux estimés à partir des résultats expérimentaux.  
Les potentiels apparents, pour les équations Eq. IV.6 et Eq. IV.7, sont calculés à partir des 
équations de Nernst, en accord avec les combinaisons des deux demi-équations mises en jeu 
pour chaque réaction. Les équations de Nernst s’écrivent respectivement selon Eq. IV.8 et 
Eq. IV.9 pour les deux étapes d’oxydation de l’alliage.  









































avec Eoxcalc(i), les potentiels d’oxydation calculés des deux étapes d’oxydation de l’alliage (V) 
(vs F2(g)/F-), a(i), l’activité de l’espèce i, x, la fraction molaire en chrome et ΔrGf(i), l’enthalpie 
libre de formation du composé i (J mol-1) et en posant comme hypothèse que les activités des 
composés suivants sont égales à 1 : CrF2(s), NiF2(s) et F2(g).  
Comme l’indique le diagramme de phase du système binaire Ni-Cr, l’alliage est biphasé au-
delà de 42 % mol. en Cr. Les calculs sont uniquement effectués dans la gamme de 
composition monophasée (0 < x < 0,42), à 900 °C, en utilisant le logiciel FactSage associé à 
la base de données SGTE alloy [28]. 
Les données de la base thermochimique sont utilisées afin de calculer les enthalpies libres de 
formation de CrF2(s) et NiF2(s) et les activités en chrome et en nickel dans l’alliage. Les valeurs 
des enthalpies libres sont présentées dans le Tableau IV-8 et celle des activités dans le 
Tableau IV-9 
Tableau IV-8. Enthalpies libres de formation de CrF2(s) et NiF2(s) à 900 °C 
Composé CrF2(s) NiF2(s) 
ΔrGf (kJ mol-1) - 629,6 - 477,5 
 
Tableau IV-9. Activités de Cr et Ni dans l’alliage en fonction de la teneur en chrome à 900 °C 
Teneur x en Cr 
(% molaire) 0 0,05 0,1 0,15 0,2 0,25 0,3 0,35 0,4 0,42 
aCr(alliage, x) 0 0,01 0,03 0,06 0,10 0,17 0,24 0,33 0,42 0,46 
aNi(alliage, 1-x) 1 0,94 0,86 0,77 0,68 0,60 0,52 0,45 0,39 0,36 
 
A partir des données des Tableau IV-8 et Tableau IV-9 et des équations Eq. IV.8 et Eq. IV.9, 
il est possible de calculer les potentiels d’oxydation correspondant aux deux étapes de 






dissolution de l’alliage en fonction de la composition. Ces valeurs de potentiel sont calculées 
par rapport au couple de référence F2(g)/F- tandis que les potentiels donnés dans le Tableau 
IV-7 sont estimés expérimentalement par rapport à l’électrode de platine (préalablement 
recalés par rapport à réduction du solvant, NaF). Les données thermochimiques sont alors 
translatées en considérant que les valeurs calculées et expérimentales du premier point, 
correspondant au nickel pur, coïncident (E’calc.=Ecalc.+ 3,17 V). La Figure IV-16 présente 
l’évolution des valeurs des potentiels d’oxydation expérimentaux et théoriques, Eox(Cr)al et 
Eox(Ni-Cr)al, en fonction de la teneur en chrome dans l’alliage. 
 
Au-delà de 11 % mol. en Cr, les valeurs des potentiels issues des calculs et des résultats 
expérimentaux semblent être en bon accord, ce qui confirme le phénomène d’oxydation des 
alliages en deux étapes avec l’attaque sélective du chrome dans un premier temps, suivie de la 
dissolution stœchiométrique de l’alliage. Pour les faibles concentrations en chrome dans 
l’alliage, l’adéquation entre les résultats expérimentaux et les calculs thermochimiques est 
moins nette. Il est, en effet, difficile de mesurer les potentiels d’oxydation Eox(Cr)al sur la 
première partie des voltampérogrammes où les densités de courant sont très faibles.  
 
 
Figure IV-16. Comparaison des données des calculs thermochimiques et des résultats 
expérimentaux d’évolution de potentiels d’oxydation en fonction de la teneur en Cr dans les 
alliages binaires Ni-Cr dans LiF-NaF à 900 °C 






Il pourrait sembler judicieux de tester expérimentalement des alliages de teneur plus faible en 
chrome afin d’obtenir des points supplémentaires dans le domaine 0 < x < 0,15. Cependant, la 
détermination du potentiel Eox(Cr)al sur les voltampérogrammes linéaires se révèlerait 
probablement difficile. En effet, la densité de courant d’oxydation de Cr devient de plus en 
plus faible et seule l’augmentation de courant correspondant à la dissolution congruente de 
l’alliage est observable. Néanmoins, l’utilisation de vitesses de balayage moins importantes, 
soit inférieures à 1 mV s-1, pourrait permettre de visualiser le potentiel Eox(Cr)al. De la même 
manière, afin de réaliser une étude complète des alliages Ni-Cr, des matériaux contenant plus 
de 50 % mass. de Cr pourraient être testés. Il a été choisi de ne pas réaliser ces études car dans 
les conditions de travail des applications envisagées, il est très peu probable que la teneur en 
chrome dépasse 25 % mass. L’alliage est de plus biphasé pour de telles teneurs en chrome, il 
n’existe pas de connaissance théorique pour ce cas et les calculs thermochimiques s’avèrent 
plus compliqués. 
Il apparaît que ce type de calcul thermochimique permet d’anticiper le comportement d’un 
alliage binaire en termes de potentiel d’oxydation ou bien inversement d’orienter la 
composition d’un alliage pour qu’il soit adapté pour résister à la corrosion dans des conditions 
données.  
IV.3.2.3 Cinétique des réactions 
Les densités de courant de corrosion des différents alliages et des métaux purs ont été 
estimées par la méthode de résistance de polarisation. Le nickel pur et le binaire Ni-Cr 
(90/10) (% mass.) n’étant pas spontanément oxydés dans les conditions des essais, il n’est pas 
possible de calculer les densités de courant de corrosion de ces deux matériaux.  
L’évolution de la densité de courant de corrosion en fonction de la teneur en chrome dans 
l’alliage binaire est présentée sur la Figure IV-17.  
 







Figure IV-17. Evolution de la densité de courant de corrosion fonction de la teneur en chrome 
pour les différents alliages binaires testés dans LiF-NaF à 900 °C 
La densité de courant de corrosion de l’alliage augmente avec la quantité de chrome dans le 
binaire jusqu’à 50 % mass. en  Cr. Comme cela a été présenté dans le paragraphe IV.3.2.1, 
moins l’alliage contient de chrome plus le potentiel d’oxydation Eox(Cr)al est proche de celui 
du nickel pur. Ainsi, quand la teneur en chrome dans le matériau augmente, la différence de 
potentiel entre le couple redox contrôlant les équilibres et l’alliage augmente également, 
conduisant à des vitesses de corrosion plus importantes pour les alliages à forte teneur en Cr, 
dans la mesure où la cinétique de la réaction d’oxydation est la même quelle que soit la teneur 
en Cr.  
La valeur d’icorr pour le chrome pur est similaire à celle du binaire Ni-Cr (50/50) (% mass.). 
D’après le diagramme de phase, Figure IV-9, au-delà de 42 % mol. en Cr, l’alliage est biphasé 
et la phase riche en chrome contient 97 % mass. en Cr. Ainsi, à partir de cette teneur en 
chrome (42 % mol.), le potentiel d’oxydation Eox(Cr)al est constant et imposé par la phase 
riche en chrome.  
IV.3.2.4 Microstructure des électrodes attaquées 
Les micrographies MEB et les analyses EDX des deux éprouvettes après immersion 
(paragraphe IV.3.1.2) ont mis en évidence l’attaque préférentielle du chrome dans les alliages 






binaires. Cette oxydation se manifeste par la présence de porosités en surface du matériau et 
un appauvrissement en chrome dans ce domaine.  
Des électrolyses à potentiel constant ont été réalisées sur des électrodes de chacun des alliages 
binaires. Comme schématisé sur la Figure IV-18, le potentiel d’électrolyse a été choisi de 
manière à être supérieur au potentiel d’oxydation Eox(Cr)al et au potentiel redox du couple 
régissant les équilibres afin d’exacerber l’oxydation sélective du matériau le moins 
électropositif par une polarisation anodique. Ce potentiel doit également être inférieur au 
potentiel de dissolution congruente de l’alliage binaire afin d’assurer un mécanisme 
d’oxydation similaire dans le cas de l’immersion et de l’électrolyse. Dans ces conditions, la 
différence de potentiel entre le potentiel de dissolution du chrome et le potentiel d’électrolyse 
est supérieure à celle imposée au cours de l’essai d’immersion avec pour conséquence 
d’augmenter la vitesse de corrosion de l’alliage : le matériau se trouve alors dans des 
conditions plus oxydantes que celles imposées par le couple redox contrôlant les réactions.  
 
 
Figure IV-18. Choix du potentiel d’électrolyse 
Le potentiel d’électrolyse a été déterminé à l’aide des voltampérogrammes linéaires tracés sur 
les différents alliages, présentés sur la Figure IV-10.  
 
La Figure IV-19 présente une micrographie MEB d’une électrode de Ni-Cr (80/20) (% mass.) 
soumise à un potentiel de - 0,1 V (vs Pt) pendant 1 h dans LiF-NaF à 900 °C.  
Des porosités sont présentes en surface du matériau sur une profondeur d’environ 85 μm et 
sont réparties sur l’ensemble de la zone attaquée.  
Une analyse EDX a été réalisée sur l’électrode. La Figure IV-20 présente le profil de 
concentration en chrome à la surface du matériau. 







Figure IV-19. Micrographie MEB d’une électrode Ni-Cr (80/20) (% mass.)  
dans LiF-NaF à 900 °C (E = - 0,1 V (vs Pt) et t = 1 h) 
 
 
Figure IV-20. Profil de concentration EDX en chrome d’une électrode Ni-Cr (80/20) (% mass.) 
immergée dans LiF-NaF à 900 °C (E = - 0,1 V (vs Pt) et t = 3600 s) 
L’analyse EDX confirme l’attaque préférentielle du chrome dans l’alliage binaire, comme 
pour les essais de perte de masse. En effet, le profil de concentration indique un 
appauvrissement en chrome dans la zone attaquée, puis au-delà de ce domaine poreux, la 
85 ± 15 μm 






teneur en chrome indiquée par la mesure EDX correspond à celle de la matrice, soit 
20 % mass. en Cr.  
 
Les micrographies MEB et les analyses EDX ont été effectuées pour l’ensemble des alliages 
binaires testés contenant moins de 40 % mass. en Cr : Ni-Cr (90/10, 80/20 et 70/30 % mass.). 
L’ensemble des résultats est présenté dans le Tableau IV-10.  
Tableau IV-10. Conditions d’électrolyse, micrographies MEB et profondeurs déchromée des 




d’essais Micrographie MEB Profil de concentration 
Ni-Cr 
(90/10) 
0,25 V  











Un comportement analogue est constaté pour les trois alliages : le chrome est sélectivement 
attaqué en surface du matériau, créant des porosités. Ces observations viennent confirmer la 
proposition faite précédemment : l’attaque du matériau se fait en deux étapes en commençant 
par la dissolution sélective du chrome, métal le moins électropositif de l’alliage.  
Les épaisseurs déchromées ne sont pas comparables car le potentiel d’électrolyse est différent 
dans les trois cas, cependant les électrodes présentent toutes des porosités sur environ 75 µm.  
70 ± 15 μm 
60 ± 15 μm 







Les voltampérogrammes linéaires des différents alliages ont montré que l’oxydation 
s’effectuait en deux étapes, avec tout d’abord l’attaque sélective du chrome, suivie de 
l’oxydation de l’alliage complet. Cette oxydation sélective du chrome a été confirmée par les 
micrographies MEB et les analyses EDX sur chaque matériau. Les deux étapes d’oxydation 
permettent de définir deux potentiels d’oxydation Eox(Cr)al et Eox(Ni-Cr)al qui évoluent avec la 
teneur en chrome dans l’alliage : plus le matériau contient de chrome, plus les potentiels 
d’oxydation expérimentaux sont proches du potentiel d’oxydation du chrome pur. Ces 
résultats ont également été appuyés par des calculs thermochimiques décrivant l’oxydation de 
l’alliage Ni1-xCrx.  
La connaissance des différentes données énumérées ci-dessous permet d’anticiper le 
comportement d’alliages binaires monophasés en termes de stabilité et d’oxydation :  
9 potentiel du couple redox régissant les équilibres au sein de l’électrolyte, 
9 potentiels d’oxydation expérimentaux relatifs des deux métaux purs composant 
l’alliage binaire,  
9 évolution des potentiels d’oxydation de l’alliage en fonction de la teneur en métal 
le moins électropositif, déterminée par des calculs. 
Ainsi, comme schématisé sur la Figure IV-21, il est possible, à partir de ces données, 
d’orienter le choix de la composition de l’alliage binaire monophasé de telle sorte que la 
teneur en M1 soit comprise dans l’intervalle défini par le domaine de stabilité.  
L’étude des métaux purs, présentée dans le chapitre précédent, permet d’apporter des 
éléments de compréhension au comportement des alliages binaires.  
L’attaque sélective dépend de la composition de l’alliage et des conditions thermochimiques 
imposées au système mélange fondu/matériau, c’est-à-dire du potentiel du couple oxydant-
réducteur. Les techniques d’électrochimie transitoires permettent donc, dans ces conditions, 
de fournir des informations sur la réactivité de différents alliages binaires monophasés sans 
qu’il soit nécessaire de réaliser une étude de corrosion complète sur plusieurs matériaux afin 
d’évaluer l’influence de la composition de l’alliage sur sa résistance à la corrosion.  
 







Figure IV-21. Schéma guidant le choix de la composition d’un alliage binaire M1-M2 en fonction 
des conditions thermochimiques du milieu (Eredox) et des comportements des métaux purs 
(Eox(M1)exp et Eox(M2)exp) et des alliages (évolution des Eox en fonction de la teneur en M1) 
 
La micrographie de l’électrode Ni-Cr (80/20) (% mass.) ayant subi une électrolyse à potentiel 
constant présente une microstructure similaire à celle observée dans le cas des essais 
d’immersion, à la profondeur affectée près. Il s’agit d’évaluer s’il existe un lien entre le 
résultat de l’électrolyse, qui constitue un essai de courte durée (1 h à -0,1 V),  et celui de 
l’essai d’immersion, beaucoup plus long (entre 7 et 10 jours). Afin de comparer ces deux 
séries de résultats, la quantité de courant ayant traversé les différentes électrodes a été 
calculée et confrontée à la profondeur déchromée des matériaux.  
Dans le cas de l’électrolyse, la quantité de courant est indiquée par le logiciel ; pour les essais 





avec Q, la quantité de courant (C cm-2), I, le courant (A), t, la durée d’essai (s) et S, la surface 
immergée (cm2). 






La grandeur I/S correspond à la densité de courant et elle est, ici, prise égale à la densité de 
courant corrosion déterminée pour chaque électrode tout au long de l’essai d’immersion par la 
méthode de résistance de polarisation (voir paragraphe II.3.1.2.3).  
Le Tableau IV-11 indique les quantités de courant pour chaque électrode, ainsi que 
l’épaisseur de la zone déchromée du matériau.  
Tableau IV-11. Quantités de courant et profondeurs déhcromées des différentes électrodes Ni-












E1 immersion – 10 jours 8,73 10-5 75 200 ± 15% 2,7 ± 0,4 
E2 immersion – 7 jours 9,35 10-5 56 200 ± 15% 3,5 ± 0,5 
Electrolyse – 1 h, - 0,1 V  32 85 ± 15% 2,6 ± 0,5 
 
La quantité de courant, Q, indique la quantité de Cr oxydé et la profondeur déchromée, δ, la 
vitesse de diffusion du chrome vers la surface. Les rapports δ/Q sont du même ordre quel que 
soit le type d’essai réalisé et la durée de contact entre le matériau et le mélange de sels fondus. 
Il peut être proposé que la cinétique de corrosion des alliages dans les différentes conditions 
d’essai est la même et qu’elle est vraisemblablement contrôlée par la diffusion du chrome au 
sein du matériau, comme cela a déjà proposé à partir des analyses des micrographies et des 
profils de concentration.  
 
La suite de ce chapitre concerne l’étude du comportement d’alliages ternaires et industriels 
afin d’évaluer si l’analogie entre les comportements des métaux purs et des alliages binaires 
peut être étendue à ces matériaux complexes. 
IV.3.3 Alliages ternaires et industriels 
Comme pour les métaux purs et les alliages binaires, des tracés de voltampérogrammes 
linéaires ont été réalisés et des éprouvettes métalliques (alliages ternaires et industriels) ont 
ensuite été observées au MEB suite à des essais d’immersion. 







Le Tableau IV-12 reprend les compositions des différents alliages testés dans LiF-NaF à 
800 °C.  
Tableau IV-12. Composition des différents alliages testés 
Matériaux 
% massique * 
Ni Cr Mo W Fe 
Ni  100     
Cr  100    
Ni-Cr 80 20    
Ni-Cr-Mo 75 6,9 15,8  2,3 
Ni-Cr-W 64 22  14  
Hastelloy-C 276 57 16 17   
* Seules les teneurs des éléments majoritaires sont indiquées. 
 
La Figure IV-22 présente les voltampérogrammes linéaires des métaux purs Ni et Cr et des 
différents alliages réalisés dans LiF-NaF à 800 °C.  
 
 
Figure IV-22. Voltampérogrammes linéaires des différents alliages dans LiF-NaF à 800 °C 
(vitesse de balayage : 0,5 mV s-1) 
L’analyse des évolutions des densités de courant en fonction du potentiel est plus complexe 
que pour les alliages binaires. Globalement, comme pour les binaires Ni-Cr, les 






voltampérogrammes des alliages se situent entre les courbes du nickel et du chrome purs. En 
considérant la teneur en chrome de chaque alliage, la tendance constatée pour les alliages 
binaires peut également être observée sur la Figure IV-22 : plus le matériau contient de 
chrome plus le potentiel d’oxydation est faible et proche de celui du chrome pur. 
Contrairement à Ni-Cr-W qui contient 22 % mass. de Cr, les alliages Ni-Cr-Mo et Hastelloy-
C276 ne contiennent pas suffisamment de chrome pour qu’une augmentation de la densité de 
courant en deux étapes soit observée. Cela avait déjà été constaté pour le binaire Ni-Cr 
(90/10).  
Les potentiels d’oxydation expérimentaux du chrome dans chacun des alliages sont situés 
dans une gamme de potentiel comprise entre les potentiels d’oxydation du fer pur (environ 
0,1 V (vs Pt) à 900 °C) et du nickel pur (environ 0,65 V (vs Pt)). Tous ces potentiels se 
trouvent donc dans le domaine d’existence du potentiel du couple redox responsable du 
phénomène d’attaque des métaux. Il n’est alors pas possible à partir de ces 
voltampérogrammes seuls de déterminer si les alliages se trouvent dans des conditions de 
stabilité ou d’oxydation. 
 
Afin d’étudier l’influence des éléments d’alliage, les voltampérogrammes linéaires du nickel 
pur, de l’alliage binaire Ni-Cr (80/20) (% mass.) et de l’alliage ternaire Ni-Cr-W (64/22/14) 
(% mass.) sont comparés. Les deux alliages ont des teneurs en chrome assez proches 
(27 % mol. pour le ternaire et 22 % mol. pour le binaire) ce qui permet d’étudier l’influence 
de la présence de tungstène. La Figure IV-23 présente les trois courbes tracées dans LiF-NaF 
à 800 °C.  
La première étape d’oxydation des voltampérogrammes linéaires des deux alliages est 
similaire : les signaux se superposent jusqu’à un potentiel de 0,37 V (vs Pt). Il n’est donc pas 
possible d’interpréter cette portion des voltampérogrammes en termes d’influence de la teneur 
en chrome sur le potentiel d’oxydation de l’alliage.  
Au-delà de 0,37 V (vs Pt), les voltampérogrammes présentent un même palier mais la densité 
de courant limite est deux fois plus importante pour l’alliage Ni-Cr (80/20) (% mass.). Ces 
paliers peuvent être associés à une limitation du courant par un phénomène de diffusion. La 
nature de la phase dans la laquelle se déroule cette limitation sera discutée dans le 
paragraphe IV.3.3.4. 
 







Figure IV-23. Voltampérogrammes linéaires des différents matériaux dans LiF-NaF à 800 °C 
(vitesse de balayage : 0,5 mV s-1) 
Les voltampérogrammes linéaires de la Figure IV-23 présentent tous au delà d’un potentiel 
d’environ 0,55 V (vs Pt) une forte augmentation de la densité de courant en fonction du 
potentiel. Cette augmentation de densité de courant n’a pas lieu au même potentiel pour les 
deux alliages. La deuxième étape d’oxydation correspond à l’oxydation de la phase appauvrie 
en chrome, soit Ni pour le binaire et Ni-W pour le ternaire. Le tungstène est le métal le plus 
électropositif parmi ceux testés, comme indiqué par la Figure III-3. Le potentiel d’oxydation 
du ternaire Ni-Cr-W est donc plus élevé que celui du binaire Ni-Cr d’où la différence de 
potentiel d’oxydation entre les deux alliages.  
IV.3.3.2 Cinétique des réactions 
Les densités de courant de corrosion des différents alliages et du chrome pur ont été estimées 
par la méthode de résistance de polarisation. La densité de courant de corrosion pour les 
différents alliages et métaux purs augmente avec la teneur en chrome dans le matériau comme 
cela peut être observé sur la Figure IV-24. 
 







Figure IV-24. Evolution de la densité de courant de corrosion en fonction de la teneur en chrome 
pour les différents alliages binaires testés dans LiF-NaF à 800 °C 
IV.3.3.3 Microstructure des électrodes attaquées 
Les éprouvettes d’Hastelloy-C276 et de Ni-Cr-W ont été immergées entre 7 et 14 jours dans 
le mélange LiF-NaF à 800 °C puis soumises à une analyse MEB-EDX afin d’étudier leur 
microstructure. 
Les Figure IV-25 et Figure IV-26 présentent les observations MEB et les analyses EDX des 
deux alliages étudiés. Les résultats concernant l’alliage binaire Ni-Cr (80/20) ont déjà été 
présentés dans le paragraphe IV.3.2.4, Figure IV-19 et Figure IV-20. 
L’Hastelloy-C276 présente un appauvrissement en chrome dans une région proche de la 
surface sur une profondeur de 30 µm, cependant, mis à part un domaine très proche de la 
surface, entre 5 et 7 µm selon le temps d’immersion, aucune porosité n’est observée.  
La microstructure de l’alliage Ni-Cr-W après immersion est différente de celles des autres 
alliages testés. Des porosités sont présentes à la surface et également à cœur du matériau. Le 
pourcentage de porosités est plus important à la surface du matériau, jusqu’à une profondeur 
d’environ 35 μm d’après le profil EDX.  
Ces observations MEB confirment également l’absence d’une couche protectrice en surface 
du matériau, contrairement à ce qui peut être observé dans d’autres milieux, notamment en 
chlorures.  






a) Micrographie MEB  – 7 jours b) Analyse EDX – 7 jours 
c) Micrographie MEB – 14 jours d) Analyse EDX – 14 jours  
Figure IV-25. Electrodes d’Hastelloy-C276 (16 % mass. Cr) immergée pendant 7 et 14 jours  
dans LiF-NaF à 800 °C 
 
a) Micrographie MEB b) Analyse EDX 
Figure IV-26. Electrode de Ni-Cr-W (22 % mass. Cr) immergée pendant 7 jours  
dans LiF-NaF à 800 °C 
 35 μm 
 25 μm 
 35 μm 







Le tracé des voltampérogrammes linéaires a montré que, de manière analogue aux alliages 
binaires, pour les alliages ternaires et industriels, les voltampérogrammes étaient compris 
entre ceux du chrome et du nickel purs. Cependant, les faibles quantités de chrome dans ces 
matériaux et l’ajout d’autres éléments d’alliages rendent difficile l’interprétation des signaux 
en termes de potentiels d’oxydation en fonction de la teneur en chrome dans l’alliage. Les 
potentiels d’oxydation correspondant à la dissolution sélective du chrome semblent, de plus, 
tous compris dans le domaine d’existence du potentiel du couple redox régissant les réactions 
dans le milieu, ne permettant pas de conclure quant à la stabilité des matériaux.  
 
Néanmoins, le tracé de voltampérogramme linéaire à une vitesse de balayage plus faible et 
pour des alliages de teneur équivalente en chrome met en évidence la présence d’un palier 
limitant le courant. Ce phénomène est généralement lié à une limitation par la diffusion.  
Il existe une relation entre le courant limite du palier et le coefficient de diffusion associé au 





avec ilim, le courant limite du palier de diffusion (A cm-2) et CCr, la concentration en chrome 
dans l’alliage (mol cm-3). 
Le Tableau IV-13 présente les valeurs des densités de courant limite pour les deux 
voltampérogrammes de la Figure IV-23.  
Tableau IV-13. Densités de courant limite pour deux alliages dans LiF-NaF à 800 °C 
(voltampérogrammes linéaires à 0,5 mV s-1) 





Ni-Cr 22,0 3,3 10-2 43,7 ± 5,0 10-3 
Ni-Cr-W 26,6 3,8 10-2 22,1 ± 1,310-3 
 
La densité de courant limite pour l’alliage ternaire Ni-Cr-W est inférieure à celle de l’alliage 
binaire Ni-Cr. Il a été montré dans les paragraphes précédents que la diffusion du chrome 
dans le matériau limitait la corrosion. Ainsi, en accord avec l’équation Eq. IV.11, la densité de 
courant limite peut être associée au coefficient de diffusion du chrome dans l’alliage. Il en 






découle que la diffusion du chrome dans l’alliage ternaire est ralentie par la présence de 
tungstène.  
Ce résultat pourrait expliquer la densité de courant de corrosion plus faible pour l’alliage Ni-
Cr-W en comparaison au binaire Ni-Cr (Figure IV-24) alors qu’il contient plus de chrome. 
Les données (densité de courant de corrosion et diffusions relatives dans les deux alliages) 
sont obtenues dans les mêmes conditions d’essais, c’est-à-dire par voltampérométrie linéaire 
avec des vitesses de balayage lentes (inférieure à 1 mV s-1), il est donc possible de les 
comparer.  
 
Les essais d’immersion réalisés sur l’Hastelloy-C276 indiquent un appauvrissement de la 
surface du matériau en chrome auquel est associée la présence de porosités, comme cela a été 
présenté sur la Figure IV-25.  
Des électrolyses de durées variables ont également été réalisées sur des électrodes 
d’Hastelloy-C276. La Figure IV-27 présente les micrographies MEB de ces électrodes après 
des électrolyses de 1800 et 6700 s dans LiF-NaF à 800 °C.  
 
 
a) 1800 s, 0,5 V (vs Pt) b) 6700 s, 0,4 V (vs Pt) 
Figure IV-27. Micrographies MEB d’électrodes d’Hastelloy-C276 (16 % mass. Cr) après 
électrolyse dans LiF-NaF à 800 °C 
La comparaison des micrographies des électrodes après immersion, Figure IV-25, et après 
électrolyse, Figure IV-27, met en évidence deux microstructures différentes. Dans le cas des 
essais par immersion, il y a un appauvrissement en chrome à la surface du matériau, sur 
environ 30 µm ; néanmoins, les porosités ne se trouvent qu’à l’extrême surface du matériau. 
 5,5 μm 
 11,1 μm 






De plus, l’Hastelloy-C276, après essais, est biphasé pour les deux durées d’immersion, tandis 
que dans le cas de l’électrolyse, les porosités, plus fines, sont présentes sur une épaisseur 
comprise entre 5 et 10 µm.  
Selon le type d’essai réalisé, le mécanisme de dégradation du matériau est donc différent. Il 
est envisageable que, dans le cas de l’immersion qui est un essai de longue durée, la 
microstructure du matériau ait le temps de se réarranger au cours de sa dégradation, 
conduisant notamment au comblement des porosités. L’électrolyse constitue un essai court et 
accéléré au regard de l’immersion, le matériau n’a alors vraisemblablement pas le temps de 
subir ce réarrangement.  
 
Les potentiels d’électrolyse ont été choisis de telle sorte qu’ils soient supérieurs au potentiel 
d’oxydation du chrome seul et au potentiel du couple redox contrôlant les équilibres, 
conformément à la Figure IV-18. Comme mentionné précédemment, dans ces conditions, il 
est probable qu’il existe un lien entre la quantité de courant traversant l’électrode, Q, et la 
profondeur déchromée du matériau, δ.  
Ainsi, en appliquant la même technique d’analyse des résultats que pour les alliages binaires 
Ni-Cr (paragraphe IV.3.2.5), il est possible d’estimer la quantité de courant traversant chaque 
électrode au cours de l’essai et ensuite de comparer le rapport δ/Q pour les différents alliages 
en relevant la profondeur déchromée sur les profils EDX. 
Le Tableau IV-14 expose les quantités de courant pour chaque électrode, ainsi que la 
profondeur du matériau présentant des porosités.  
Tableau IV-14. Quantités de courant et profondeurs déchromées des différentes électrodes 












E1 immersion – 14 jours 7,26 10-5 89 35 ± 15% 0,4 ± 0,1 
E2 immersion – 7 jours 1,01 10-4 63 25 ± 15% 0,4 ± 0,1 
Electrolyse – 1800 s, 0,5 V  13 5,5 ± 15% 0,4 ± 0,1 
Electrolyse - 6700 s, 0,4 V  29 11,1 ± 15% 0,4 ± 0,1 
 
Le rapport δ/Q est du même ordre pour l’ensemble des essais. Il semble donc exister une 
relation entre la quantité de courant, Q, qui correspond à la quantité de chrome oxydé et la 
profondeur déchromée du matériau, δ.  






Bien que les mécanismes d’oxydation de l’Hastelloy-C276 semblent différents d’après 
l’analyse des micrographies, il reste possible de corréler la quantité de chrome oxydé au sein 
du matériau à l’épaisseur de la zone déchromée quel que soit le type d’essai réalisé.  
Dans le cas des alliages binaires monophasés Ni-Cr, l’analyse combinée des rapports δ/Q et 
des micrographies mettait en évidence un mécanisme de corrosion commun pour les essais 
d’immersion et les électrolyses : la diffusion du chrome vers la surface limite la corrosion.  
Dans le cas de l’Hastelloy-C276 qui est un matériau plus complexe, il n’est pas possible de 
conclure quant au mécanisme macroscopique de corrosion de l’alliage. Cependant, il semble 
que les électrolyses, aux potentiels choisis, exacerbent une des étapes de l’oxydation du 
matériau, conduisant à des microstructures différentes de celles des essais d’immersion.  
Ce résultat vient appuyer l’hypothèse suivante : si la densité de courant de corrosion d’un 
alliage est connue alors il est possible de proposer, à partir des données obtenues par 
électrolyses (quantité de courant et profondeur déchromée), une estimation de la profondeur 
déchromée pour une durée d’immersion fixée. 
 
Les micrographies de la Figure IV-25 (immersion des électrodes d’Hastelloy-C276) et les 
résultats obtenus pour les alliages binaires et ternaires indiquent que la diffusion du chrome 
intervient dans le processus d’oxydation des alliages. L’équation Eq. IV.5 permet alors 
d’estimer les coefficients de diffusion du chrome dans l’Hastelloy-C276.  
Le Tableau IV-15 présente les données nécessaires au calcul des coefficients de diffusion, 
ainsi que les valeurs de ces coefficients de diffusion pour les deux temps d’immersion.  





Coefficient de diffusion 
(cm2 s-1) 
7 25 10-4 ± 15 % 2,58 ± 0,39 10-12 
14 35 10-4 ± 15 % 2,53 ± 0,38 10-12 
 
Les deux valeurs calculées sont identiques indiquant que la diffusion du chrome intervient 
effectivement dans le mécanisme de dissolution sélective du chrome au sein du matériau.  
Ce phénomène est lent comme en témoigne la valeur du coefficient de diffusion de l’ordre de 
10-12 cm2 s-1, tandis que pour l’alliage binaire Ni-Cr (80/20) (% mass.), il a été estimé à 
environ 10-10 cm2 s-1.  






L’Hastelloy-C276 contient 16 % mass. de Cr, soit moins que le binaire Ni-Cr, et 17 % mass. 
de Mo. Il a été montré en comparant les coefficients de diffusion du chrome dans le binaire 
Ni-Cr et dans le ternaire Ni-Cr-W que le chrome diffusait moins rapidement en présence de 
tungstène. La même interprétation peut être proposée pour l’Hastelloy-C276 : le chrome 
diffuse moins rapidement en présence de molybdène. Ce résultat est également en accord avec 
les valeurs de densités de courant de corrosion présentées sur Figure IV-24. Le binaire Ni-Cr 
(80/20) (% mass.) se corrode plus rapidement que les alliages Ni-Cr-W et Hastelloy-C276.  
IV.4 Conclusion 
Le chrome et le fer sont les deux métaux corrodés dans les conditions expérimentales et les 
mélanges de fluorures fondus mis en œuvre dans ce travail. Ainsi, les études de corrosion 
n’ont été menées que sur ces deux métaux purs. Dans un premier temps la répétabilité et la 
reproductibilité des mesures de densité de courant de corrosion ont été vérifiées, validant 
l’utilisation des techniques électrochimiques pour estimer les vitesses de corrosion en milieux 
fluorures fondus.  
L’influence de divers paramètres a ensuite été étudiée : 
9 le chrome est moins électropositif que le fer et se corrode plus rapidement, avec 
des vitesses importantes, dépassant 5 mm an-1 pour le chrome pur, 
9 plus la température est importante, plus le fer se corrode rapidement, l’énergie 
d’activation a pu être estimée et s’élève à 127 kJ mol-1 et cette valeur élimine la 
possibilité d’une limitation de la corrosion du métal par la diffusion des produits 
de corrosion dans la solution,  
9 les densités de courant de corrosion évoluent avec la nature du mélange de 
fluorures : icorr (LiF-NaF) < icorr (LiF-CaF2) < icorr (LiF-AlF3), montrant 
l’importance de la fluoroacidité, très probablement du fait d’une complexation 
différentes des produits de corrosion,  
9 la présence d’oxyde dans le milieu accélère la corrosion du fer  jusqu’à une 
concentration de 2,5 10-2 mol kg-1 en Li2O ajouté au mélange de fluorures fondus.  
 
Des essais sur des alliages de base nickel ont ensuite été réalisés afin d’étudier les liens entre 
les résultats obtenus pour les métaux purs et le comportement des différents alliages par le 






biais des techniques électrochimiques. Ainsi, plus l’alliage contient de chrome, métal le moins 
électropositif, plus le matériau est attaqué facilement. L’ajout d’éléments plus électropositifs 
tend à modifier les potentiels d’oxydation et à placer l’alliage dans un domaine d’immunité. 
Pour les alliages binaires monophasés, cette oxydation se manifeste par un appauvrissement 
en chrome dans une zone proche de la surface qui s’accompagne de la formation de porosités. 
Le comportement de ces alliages binaires monophasés a, de plus, été modélisé par des calculs 
thermochimiques en considérant tout d’abord l’oxydation sélective du chrome, suivie de 
l’oxydation congruente de Ni-Cr aux potentiels plus élevés. Le modèle rend compte, au moins 
qualitativement, de l’évolution des potentiels déterminés par voltampérométrie linéaire.  
La bonne corrélation des comportements des matériaux purs et des alliages binaires permet de 
valider l’approche choisie. La méthodologie mise en place permet de prédire le comportement 
des alliages binaires, en termes d’immunité et de corrosion, à partir de leur composition, mais 
également, dans un milieu de conditions connues, d’ajuster la composition du matériau en 
fonction des conditions expérimentales afin de le rendre résistant à la corrosion par les 
fluorures fondus. 
L’étude des alliages multi-éléments souligne la difficulté d’interprétation des 
voltampérogrammes linéaires quant à l’influence des différents éléments d’alliages.  
Néanmoins, l’utilisation de techniques d’étude de corrosion plus classiques, telles que la 
mesure de perte de masse, l’observation d’éprouvettes au MEB et l’analyse EDX ont permis 
d’obtenir des informations complémentaires sur le processus d’attaque des matériaux et le 
rôle de la nature des métaux ajoutés à la base nickel. Il a été proposé que l’oxydation des 
alliages fait intervenir deux processus en compétition, le premier contrôlé par la chimie du 
milieu, soit la réaction à l’interface, et le second contrôlé par la diffusion du chrome au sein 
de l’alliage.  
Les différents résultats ont mis en évidence le contrôle de l’oxydation des matériaux par la 
diffusion du chrome vers la surface. Les coefficients de diffusion du chrome dans différents 
alliages ont été estimés et sont compris entre 10-12 cm2 s-1 et 10-10 cm2 s-1. L’ajout de 
tungstène ou de molybdène au binaire Ni-Cr ralentit la diffusion du chrome vers l’interface 
sels fondus/matériau.  
Enfin, la comparaison des microstructures, des profondeurs déchromées et des quantités de 
courant traversant les matériaux pour des essais d’immersion et de macro-électrolyse a permis 
de mettre en évidence le constat suivant. Pour les alliages testés, il existe une relation entre la 
quantité de courant, qui correspond à la quantité de chrome oxydé et la profondeur 






déchromée. Il est ainsi possible en mesurant la densité de courant de corrosion de l’alliage, 
d’estimer la profondeur déchromée du matériau pour une durée d’immersion donnée, à partir 
d’une électrolyse à potentiel imposé dont la quantité de courant est connue. La microstructure 
du matériau suite à l’électrolyse peut également, dans les cas des alliages binaires Ni-Cr, 
solutions solides monophasées, être identifiée à celle qui serait obtenue par l’essai 
d’immersion. Cette proposition n’a pas pu être étendue, dans le cadre de cette étude, à des 
matériaux plus complexes pour lesquels le mécanisme de dégradation n’est pas identifié.  
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L’utilisation de fluorures fondus est envisagée pour certains des systèmes nucléaires de 
Génération IV : combustible pour le Réacteur à Sels Fondus, fluides caloporteurs pour les 
circuits primaire et secondaire des différents réacteurs, solvant pour le retraitement poussé de 
combustible nucléaire usé. Quel que soit le procédé, il est nécessaire de qualifier les 
matériaux de structure afin de leur assurer une bonne compatibilité avec les fluorures fondus à 
haute température, c’est-à-dire une résistance à la corrosion suffisante pour les procédés mis 
en œuvre. 
 
Une importante quantité de données expérimentales a été acquise dans le cadre du 
développement du Réacteur à Sels Fondus dans les années 50-70 (ORNL-USA). Elles offrent 
une description macroscopique du système matériaux/fluorures fondus et ont permis 
d’optimiser la composition d’un alliage et les conditions de travail qui lui sont associées afin 
de limiter la corrosion par les fluorures fondus. Néanmoins, il a été mis en évidence un 
manque de données fondamentales essentielles à la compréhension des interactions entre les 
matériaux de structure et les sels fondus.  
 
L’objectif de cette thèse était tout d’abord de mettre au point une méthodologie d’étude des 
interactions entre des matériaux métalliques et des fluorures fondus en utilisant comme base 
le comportement de métaux purs. Des techniques électrochimiques ont été appliquées afin de 
caractériser, dans un premier temps, la chimie de couples électrolyte/métaux puis d’évoluer 
vers des systèmes plus complexes tels que des alliages. La cinétique des réactions d’oxydation 
des métaux a ensuite été explorée, d’une part par des mesures électrochimiques instantanées 
et d’autre part par l’utilisation de méthodes d’étude de corrosion plus classiques telles que des 
essais d’immersion d’éprouvettes métalliques suivis de mesures de perte de masse, 
d’observations MEB et d’analyses EDX.  
Les deux techniques fournissent des informations de natures différentes et complémentaires 







permettent d’obtenir des données instantanées sur les interactions fluorures fondus/matériaux, 
tandis que les essais d’immersion conduisent à l’analyse de phénomènes se déroulant sur des 
temps plus longs.  
 
Les techniques électrochimiques se sont avérées être adaptées à l’étude du comportement en 
corrosion de matériaux en contact avec des mélanges de fluorures fondus. Afin de les mettre 
en œuvre, une installation dédiée à l’étude de phénomènes en fluorures fondus a été réalisée et 
utilisée. Elle permet de travailler à hautes températures, sous atmosphère contrôlée 
(minimisation des impuretés) et à l’aide d’un système de mesure à trois électrodes. Les essais 
ont majoritairement été réalisés dans le mélange LiF-NaF (61/39) (% mol.) entre 800 et 
1000 °C.  
 
Les méthodes électrochimiques ont permis, dans un premier temps, d’étudier la chimie des 
milieux fondus, la réactivité de métaux et le comportement d’espèces actives en solution. Les 
mélanges de fluorures fondus présentent un domaine d’électroactivité d’environ 3 V, borné 
par la réduction du solvant pour les potentiels cathodiques et par la dissolution du métal 
étudié pour les potentiels anodiques.  
Une échelle de potentiels d’oxydation apparents a ainsi été proposée à partir des 
voltampérogrammes linéaires tracés sur plusieurs métaux purs. Elle établit la stabilité relative 
des différents métaux dans LiF-NaF à 900 °C, mais pourrait être extrapolée à d’autres 
conditions expérimentales (milieu et température) par des calculs thermochimiques. En effet, 
les résultats expérimentaux obtenus sont en bon accord avec les prévisions des calculs 
thermochimiques à la référence et aux hypothèses de calculs près (nombre d’électrons 
échangés, disponibilité des données pour les corps purs). Les potentiels d’oxydation des 
métaux purs peuvent être classés comme suit : Cr < Fe < Ni < Mo < W.  
Le comportement des formes oxydées de certains métaux a été caractérisé par ajouts de 
fluorures métalliques, CrF3, FeF2 et NiF2. Les techniques électrochimiques appliquées 
(voltampérométries cyclique et à vague carrée) ont permis de déterminer les nombres 
d’oxydation stables des différents fluorures de métaux, ainsi que leurs mécanismes de 
réduction. Dans les conditions expérimentales mises en œuvre dans ce travail, les fluorures de 
chrome et de fer, éventuels produits de corrosion des alliages pressentis pour les applications 
industrielles, sont stables et solubles dans LiF-NaF pour des concentrations allant jusqu’à 
environ 1,5 mol kg-1. Les ions Ni(II) quant à eux sont spontanément réduits dans le milieu 
fondu. Les coefficients de diffusion des différentes formes oxydées des métaux dans LiF-NaF 
entre 750 et 1000 °C ont été calculés et sont de l’ordre de 10-6 cm2 s-1 à 900 °C, en accord 
avec la bibliographie. L’énergie d’activation associée à la diffusion des ions chrome dans le 








L’ensemble de ces résultats a mis en évidence un paramètre essentiel pour la description des 
interactions entre les matériaux et les mélanges de fluorures fondus. Il existe un couple redox  
contrôlant les équilibres dans le milieu, stable et indépendant des différentes conditions 
expérimentales mises en œuvre. D’après les résultats expérimentaux, son potentiel 
électrochimique est défini de telle sorte qu’il est compris entre les potentiels d’oxydation du 
fer et du nickel purs. Plusieurs hypothèses ont été considérées pour identifier ce couple redox, 
il s’est avéré qu’aucune d’elles ne permettait de justifier l’intégralité des observations 
expérimentales. 
 
Les conditions thermochimiques imposées au système ayant été caractérisées, la deuxième 
partie du travail a consisté à étudier l’influence de différents paramètres sur le comportement 
en corrosion de métaux et alliages.  
Seuls le chrome et le fer sont oxydés dans les conditions des essais, ainsi, les vitesses de 
corrosion instantanées et l’influence de plusieurs paramètres (température, nature du mélange 
de fluorures et présence d’ions O2-) n’ont été étudiées que pour ces deux métaux. 
La vitesse d’oxydation du fer dans LiF-NaF dépend de la température et l’énergie d’activation 
entre 800 et 1000 °C est plus élevée que celle mesurée pour la diffusion des ions Cr(III) dans 
l’électrolyte, laissant penser que l’oxydation du fer n’est pas contrôlée par la diffusion des 
produits de corrosion, Fe(II), dans le sel fondu.  
Des essais dans différents mélanges de fluorures ont mis en évidence l’influence de la 
fluoroacidité : un milieu fortement fluoroacide (LiF-AlF3 par exemple) accélère la corrosion 
du fer. La présence d’ions O2-, introduits sous forme Li2O, altère également la résistance à 
l’oxydation du métal. Contrairement à ce qui est généralement observé dans d’autres milieux 
(aqueux, sels fondus chlorures), la présence d’ions O2- dans les sels étudiés n’aboutit pas à la 
formation d’une couche d’oxyde dense à la surface du métal, ce qui exclut toute possibilité de 
protection par passivation. L’influence notable de la fluoroacidité et de l’oxoacidité sur la 
cinétique de corrosion pourrait s’expliquer par la modification de la nature et de la stabilité 
des complexes formés par les produits d’oxydation. La détermination de la nature des 
complexes dépasse cependant largement le cadre de ce travail.  
 
L’étape suivante consistait à étudier le comportement d’alliages. La démarche choisie reposait 
sur une étude de systèmes de plus en plus complexes. Ainsi des alliages binaires ont tout 
d’abord été examinés, puis des alliages ternaires et des alliages industriels ont été considérés.  
L’oxydation des alliages binaires Ni-Cr dans LiF-NaF à 800 °C se déroule en deux étapes ; la 
première se manifeste par l’oxydation sélective du chrome, la seconde, aux potentiels plus 







étapes, un potentiel d’oxydation peut être estimé, celui-ci caractérise la résistance à la 
corrosion du matériau. Le potentiel Eox(Cr)al est représentatif du comportement de l'alliage 
immergé dans le mélange de fluorures fondus : il est d’autant plus électronégatif et proche du 
potentiel d’oxydation du chrome pur que la teneur en Cr dans le binaire est importante. Les 
alliages Ni-Cr, en fonction de leur composition, se trouvent donc dans des conditions 
d’immunité ou d’oxydation selon le potentiel d’oxydation de l’alliage en regard du potentiel 
du couple redox régissant les équilibres du milieu. Ces résultats expérimentaux ont également 
été validés par une approche thermochimique. La démarche suivie permet d’orienter le choix 
de la composition d’un alliage binaire monophasé pour minimiser la corrosion par les 
fluorures fondus dans des conditions données. 
 
Néanmoins, cette approche électrochimique ne permet pas d’obtenir une description complète 
de l’évolution dans le temps de matériaux en contact avec un mélange de fluorures fondus. 
Afin d’évaluer les résultats déjà obtenus, ceux-ci ont été confrontés à ceux provenant d’essais 
d’immersion. Les analyses d’éprouvettes métalliques d’alliages binaires, ternaires et 
industriels immergés jusqu’à 14 jours dans un mélange LiF-NaF à 800 °C ont permis 
d’apporter des éléments de compréhension du mécanisme de dégradation du matériau.  
L’interprétation, pour les matériaux complexes, des résultats électrochimiques seuls s’est 
avérée délicate. Cependant, couplés aux résultats des essais d’immersion, des informations sur 
les processus d’oxydation ont pu être obtenues.  
L’ensemble des alliages contient du chrome qui est sélectivement oxydé à l’interface 
matériau/sels fondus. Il se crée alors un gradient de concentration entre la surface et le cœur 
du matériau. Il a été montré par l’analyse des différents résultats (électrochimie, 
micrographies MEB et profils EDX) que c’est vraisemblablement la diffusion du chrome dans 
l’alliage qui contrôle la cinétique de la réaction d’oxydation. L’ajout d’élément d’alliages, tels 
que le tungstène et le molybdène, ralentit de plus la diffusion du chrome. Ainsi, les 
coefficients de diffusion ont été estimés dans les différents alliages, ils sont compris entre  
10-12 et 10-10 cm2 s-1 en fonction de la composition du matériau. 
La comparaison des résultats d’immersion et d’électrolyse, en termes de quantités de courant 
et de profondeur de matériau déchromé, a permis de proposer l’hypothèse suivante : la mesure 
de la densité de courant de corrosion d’un alliage donné (mesure de la résistance de 
polarisation) couplée aux données obtenues par électrolyses (quantité de courant et 
profondeur déchromée) fournit une estimation de la profondeur déchromée pour une durée 
d’immersion fixée. Ces caractérisations électrochimiques rapides (effectuées en quelques 
minutes) permettent donc d’appréhender une partie du mécanisme de corrosion se produisant 
sur des durées de plusieurs jours. De plus, dans le cas des alliages binaires monophasés, il a 







obtenues par des essais d’immersion et celles oxydées par électrolyse. L’interprétation est 
plus complexe dans le cas d’alliages multi-composants en raison d’un mécanisme d’oxydation 
encore indéterminé.  
  
La méthodologie développée dans ce travail est basée sur l’étude de systèmes simples, des 
métaux purs. Il a été montré qu’elle permet de situer la réactivité des différents métaux et les 
conditions thermochimiques du milieu, mais également de caractériser les interactions entre 
les matériaux et les mélanges de fluorures fondus. Le comportement des métaux purs, étudié 
par des techniques électrochimiques, donne enfin des indications pour guider le choix 
d’alliages de composition adaptée pour résister à la corrosion dans des conditions 
expérimentales données : teneur en chrome dans l’alliage telle que le matériau se trouve dans 
des conditions d’immunité par rapport aux conditions thermochimiques du milieu 
préalablement identifiées (potentiel du couple redox régissant le système). 
 
 
Il a été établi qu’un couple redox dont le potentiel électrochimique est fixe dans le milieu, 
compris entre les potentiels d’oxydation du fer et du nickel purs, contrôle les réactions 
d’oxydo-réduction. L’hypothèse du système carbone/carbonates, assez vraisemblable d’un 
point de vue expérimental et en adéquation avec les calculs thermochimiques, a été écartée 
par des mesures réalisées dans un montage expérimental exempt de carbone. En définitive, la 
nature de ce couple redox reste à déterminer. Des espèces, autres que celles déjà étudiées, 
pourraient être envisagées, il serait en particulier intéressant de réaliser des essais afin 
d’évaluer le rôle de composés azotés. 
L’influence de la nature du mélange de fluorures fondus et de la présence d’oxyde sur la 
dégradation des matériaux a été mise en évidence, cependant il n’a pas été possible 
d’expliquer d’un point de vue théorique le rôle de ces deux paramètres sur l’oxydation des 
métaux. Des études de spéciation des formes oxydées des différents métaux permettraient 
vraisemblablement d’apporter des éléments de compréhension.  
Dans ce travail, les matériaux ont été caractérisés par des techniques électrochimiques, il ne 
s’agissait en effet pas d’étudier la microstructure des alliages avec précision et d’estimer le 
rôle de celle-ci dans le mécanisme de dégradation des matériaux. Ainsi une étude 
systématique de la microstructure de différents alliages avant et après essais et dans des 
conditions expérimentales variées serait à même d’apporter des éléments de compréhension 
supplémentaires sur l’influence de la composition des phases métalliques.  
Ce type d’étude pourrait ainsi être combiné à la méthodologie mise en place afin de proposer 
une étude complète de corrosion, en tenant compte des interactions matériaux/sels fondus et 







des essais d’immersion sur des durées plus importantes afin de caractériser le rôle de la 
diffusion du chrome dans le comportement des alliages. L’ensemble de ces résultats 
fournissent des données utiles à l’utilisation des fluorures fondus pour des applications 
industrielles nucléaires. 
Enfin, le couplage de l’étude de corrosion avec l’hydrodynamique (érosion) pourra être réalisé 
par la mise en œuvre d’une électrode tournante de manière à simuler l’écoulement du sel 



















Les voltampérogrammes linéaires ont été tracés plusieurs fois dans un mélange LiF-NaF à 
800 °C afin de vérifier la bonne superposition des courbes.  
Le potentiel de l’électrode de comparaison en platine dépend de la quantité d’oxyde présent 
dans le milieu (voir paragraphe II.1.2.4.3), il peut donc légèrement varier dans le temps. Ce 
décalage n’a pas été pris en compte pour l’étude de répétabilité. 
Le nickel a été choisi pour cette étude car il constitue la matrice des alliages des matériaux de 
structure. La Figure A-1 présente plusieurs voltampérogrammes linéaires tracés sur Ni dans 
un même mélange LiF-NaF à 800 °C sur une campagne d’essais de deux semaines.  
 
 
Figure A-1. Voltampérogrammes linéaires sur Ni dans LiF-NaF à 800 °C 







Les courbes sont similaires mais décalées en potentiel en raison de la dérive de l’électrode de 
comparaison. Afin de s’affranchir de ce décalage, les données des voltampérogrammes J-2, J-
7, J-8 et J-15 sont translatées afin de superposer au mieux l’ensemble des voltampérogrammes 
sur le voltampérogramme J-1, comme cela peut être observé sur la Figure A-2.  
 
 
Figure A-2. Voltampérogrammes linéaires sur Ni dans LiF-NaF à 800 °C superposés sur le tracé 
de J-1 (vitesse de balayage : 1 mV s-1) 
Après translation, les différents voltampérogrammes se superposent indiquant une bonne 
répétabilité des tracés électrochimiques.  
Il est donc possible dans la suite de l’étude de comparer les comportements des différents 
matériaux par le tracé de voltampérogrammes linéaires. 
Reproductibilité 
Afin de vérifier la reproductibilité des mesures réalisées dans les milieux de fluorures fondus, 
les résultats obtenus pour des essais identiques dans plusieurs mélanges de même nature ont 
été comparés. Comme pour l’étude de répétabilité, des voltampérogrammes linéaires ont été 
tracés dans des mélanges LiF-NaF à 800 °C sur une électrode de nickel. La Figure A-4 
présente plusieurs voltampérogrammes linéaires tracés sur Ni dans différents mélanges LiF-










Figure A-4. Voltampérogrammes linéaires sur Ni dans LiF-NaF à 800 °C superposés sur le tracé 
dans le mélange 1 (vitesse de balayage : 1 mV s-1) 
Les différents voltampérogrammes se superposent indiquant une bonne reproductibilité des 




























Enthalpie libre standard  
(kJ mol-1) 
Potentiel standard  
par rapport à  
F2(g)/F- (V) 













ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܥܽܨሺ௚ሻ 1 - 368,7 - 374,6 - 380,4 - 3,81 - 3,87 - 3,93 





ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܣ݈ܨሺ௚ሻ 1 - 354,4 - 360,2 - 366,0 - 3,66 - 3,72 - 3,78 













ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܥݎܨሺ௚ሻ 1   -116,5   - 1,20 








ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܥݎܨଷሺ௚ሻ 3  - 879,2 - 876,5  - 3,03 - 3,02 




ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܥݎܨହሺ௚ሻ 5 - 1195,8 - 1179,1 - 1162,5 - 2,47 - 2,44 - 2,40 











Enthalpie libre standard  
(kJ mol-1) 
Potentiel standard  
par rapport à  
F2(g)/F- (V) 





ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܨ݁ܨ(g) 1 - 105,1 - 114,5 - 123,7 - 1,09 - 1,18 - 1,28 









ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܯ݋ܨሺ௚ሻ 1 152,0 141,5 131,1 1,57 1,46 1 ,35 




ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܯ݋ܨଷሺ௦ሻ 3 - 647,1 - 626,4 - 606,1 - 2,22 - 2,16 - 2,09 
ܯ݋ሺ௦ሻ ൅ 2ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܯ݋ܨସሺ௚ሻ 4 - 825,6 - 815,4 - 805,2 - 2,13 - 2,10 - 2,08 
ܯ݋ሺ௦ሻ ൅ 3ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܯ݋ܨ଺ሺ௚ሻ 6 - 1229,3 - 1202,3 - 1175,4 - 2,12 - 2,07 - 2,02 





ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܰ݅ܨሺ௚ሻ 1 - 55,6 - 64,7 - 73,8 - 0,57 - 0,67 - 0,76 





ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܹܨሺ௚ሻ 1 250,5 239,5 228,6 2,59 2,47 2,36 




ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܹܨଷሺ௚ሻ 3 - 473,4 - 470,3 - 467,2 - 1,63 - 1,62 - 1,61 




ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܹܨହሺ௚ሻ 5 -1095, 5 - 1079,6 - 1063,7 - 2,26 - 2,23 - 2,20 





ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܣ݃ܨሺ௦ሻ 1 - 141,7 - 137,4 - 132,6 - 1,46 - 1,42 - 1,37 
ܣ݃ሺ௦ሻ ൅ ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܣ݃ܨଶሺ௦ሻ 2 - 185,1 - 173,9 - 162,3 - 0,96 - 0,90 - 0,84 
Pt 
ܲݐሺ௦ሻ ൅ 2ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܲݐܨସሺ௚ሻ 4 - 534,8 - 523,0 - 511,2 - 1,38 - 1,35 - 1,32 





ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܣݑܨሺ௚ሻ 1 - 10,2 - 5,6 - 0,7 - 0,11 - 0,06 - 0,01 
















Le carbone est considéré comme une espèce susceptible d’intervenir dans la nature du couple 
redox régissant les réactions redox du milieu. En effet, il est présent en quantité significative 
dans le réacteur, dont une partie est en contact direct avec le sel par l’intermédiaire du creuset 
en carbone vitreux. L’ensemble des pièces du montage expérimental en carbone représente 
une masse totale d’environ 800 g.  
Des travaux en milieux carbonates fondus viennent appuyer cette hypothèse1.  En effet, cette 
étude porte sur la compatibilité de matériaux à base titane ou cérium avec des milieux 
carbonates fondus et propose une équation de décomposition pour les carbonates, Eq. C.1 :  
ܯଶܥܱଷሺ௟ሻ ֖ ܯଶܱሺ௦ሻ ൅ ܥܱଶሺ௚ሻ (C.1)
Les oxydes peuvent de plus se décomposer selon la réaction suivante, Eq. C.2 :  
ܯଶܱ ֖ 2ܯା ൅
1
2
ܱଶሺ௚ሻ ൅ 2݁ି (C.2)
En combinant ces deux équations et en considérant le carbonate NaCO3 dans LiF-NaF à 
900 °C, l’équation suivante peut être écrite, Eq. C.3 :  
ܰܽଶܥܱଷ ֖ 2ܰܽା ൅ ܥܱଶሺ௚ሻ ൅
1
2
ܱଶሺ௚ሻ ൅ 2݁ି (C.3)
Cette équation correspond à la demi-réaction d’oxydation de couple redox O2(g)/Na2CO3, qui 
est un équivalent du couple O2(g)/O2- faisant intervenir le carbone.  
Dans le paragraphe III1.2.2, les calculs thermochimiques de potentiels standards sont 
effectués par rapport au couple F2(g)/F-, Eq. III.5. Des calculs similaires à ceux réalisés pour 
                                                 
1 V. Chauvaut, Etude de matériaux à base de titane ou de cérium en vue de leur utilisation comme revêtements protecteurs des plaques 









les métaux purs sont faits pour le couple O2(g)/Na2CO3 et l’ensemble des résultats, dont ceux 
obtenus précédemment pour le nickel et le fer purs, est regroupé dans le Tableau C-1. 
Tableau C-1. Réactions de référence, enthalpies libres et potentiels standards de plusieurs 





Potentiel standard  
par rapport à  
F2(g)/F- (V) 
ܰܽଶܥܱଷ ൅ ܨଶሺ௚ሻ ֖ 2ܰܽܨ ൅ ܥܱଶሺ௚ሻ ൅
1
2
ܱଶሺ௚ሻ - 492,9 - 2,55 
ܨ݁ ൅ ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܨ݁ܨଶ - 554,8 - 2,87 
ܰ݅ ൅ ܨଶሺ௚ሻ ՜ ܰ݅ܨଶ - 475,5 - 2,46 
 
D’après les données du Tableau C-1, le potentiel standard calculé pour le couple O2(g)/Na2CO3 
est compris entre les potentiels standards du fer et du nickel. Dans le paragraphe III.1.1.2, il a 
été montré que le classement des métaux purs était globalement conservé entre les résultats 
expérimentaux et les calculs thermochimiques. Ainsi, si ces calculs sont représentatifs des 
conditions expérimentales, l’oxygène par l’intermédiaire du carbone, par l’intermédiaire du 
couple O2(g)/Na2CO3, est susceptible de convenir en tant que couple redox régissant les 
équilibres du milieu.  
Le calcul des enthalpies libres de réaction du carbonate de sodium avec des ajouts de fer et de 
nickel permet également de vérifier cela. En effet, pour les réactions Eq. C.4 et Eq. C.5, les 
valeurs de ΔrG° sont respectivement de 43,35 kJ mol-1 pour le fer et – 35,23 kJ mol-1 pour le 
nickel à 900 °C.  
ܰܽଶܥܱଷ ൅ ܨ݁ܨଶ ֖ 2ܰܽܨ ൅ ܥܱଶሺ௚ሻ ൅
1
2
ܱଶሺ௚ሻ ൅ ܨ݁ (C.4)
ܰܽଶܥܱଷ ൅ ܰ݅ܨଶ ֖ 2ܰܽܨ ൅ ܥܱଶሺ௚ሻ ൅
1
2
ܱଶሺ௚ሻ ൅ ܰ݅ (C.5)
Ces valeurs d’enthalpie libre de réaction indiquent qu’un ajout de fluorure de fer est stable 
dans les conditions expérimentales des essais (LiF-NaF à 900 °C), tandis qu’un ajout de 








Il s’agit à présent de vérifier si les différents éléments mis en jeu sont présents en quantités 
suffisantes pour satisfaire la réduction des 2 g de NiF2 observée expérimentalement.  
La réaction de réduction de Ni(II), introduit sous la forme NiF2, est celle donnée par Eq. C.5. 
Il faut donc déterminer quelle quantité de Na2CO3 est disponible dans le milieu. En 
considérant que celui-ci se forme par les deux réactions suivantes, Eq. C.6 et Eq. C.7, et que 
le carbone, C, et le sodium, Na+, sont présents en excès, seul O2- est limitant pour la formation 
de Na2CO3 et donc la réduction de Ni(II).  
ܥ ൅ 3ܱଶି ՜ ܥܱଷଶି ൅ 4݁ି (C.6)
ܥܱଷଶି ൅ 2ܰܽା ՜ ܰܽଶܥܱଷ (C.7)
Initialement, les ions O2- sont présents dans le milieu en tant qu’impuretés. Des travaux ont 
été réalisés dans LiF-NaF à 800 °C afin de montrer la possibilité d’utiliser les techniques 
électrochimiques pour mesurer la concentration en O2- 2. Une concentration initiale en oxydes 
résiduels a ainsi été déterminée, elle est de 3,1 10-3 mol kg-1. En utilisant cette concentration, 
il en découle que seulement 12 mg de NiF2 peuvent être réduits.  
Cependant, la réduction de Ni(II), selon Eq. C.5, indique que du dioxygène est produit lors de 
la réaction. Celui-ci peut être réduit en ions O2-, Eq. C.8, en utilisant les électrons libérés par 
la réaction de formation des ions carbonates, Eq. C.6.  
ܱଶሺ௚ሻ ൅ 4݁ି ՜ 2ܱଶି (C.8)
De plus, la circulation d’argon et les manipulations d’entrée et de sortie des électrodes et de 
solutés, peuvent entraîner l’introduction de dioxygène dans le réacteur. Des calculs ont été 
effectués, en considérant qu’à chaque fois que la réaction Eq. C.5 est totale et a donc 
consommé la totalité des ions O2- disponibles, des carbonates Na2CO3 sont de nouveau formés 
pour permettre la réaction en utilisant comme source d’ions O2-, les ions provenant :  
9 de la réaction de réduction de Ni(II) (réaction Eq. C.4 totale), 
9 de l’introduction d’air par les manipulations (environ 150 mL, ce qui 
correspond à 2,5 10-3 mol de O2-), x1,  
9 de la circulation d’argon (1 L de gaz par balayage avec une concentration 
maximale de 100 ppb en O2(g)), x2. 
                                                 
2 L. Massot, L. Cassayre, P. Chamelot et P. Taxil, On the use of electrochemical techniques to monitor free oxide content in molten fluoride 








Les calculs, présentés dans le Tableau C-2, montrent qu’après un certain nombre de réactions, 
le fluorure de nickel introduit est totalement réduit. Bien qu’il soit relativement difficile de 
quantifier le résultat obtenu en termes de nombre de réactions, ce résultat semble indiquer que 
le carbone peut en effet internvenir dans la nature du couple oxydant-réducteur par 
l’intermédiaire de la formation des ions carbonates.  
Validation par des essais expérimentaux 
Afin de valider cette hypothèse, des essais expérimentaux ont été réalisés. Le graphite présent 
dans le réacteur expérimental provient des différents creusets et des embouts d’électrodes. 
Ainsi, afin d’éliminer toute influence du graphite au sein du réacteur, tous les éléments en 
carbone ont été supprimés de l’installation et remplacés dans un premier temps par des pièces 
en nickel. Les conditions expérimentales étaient les mêmes que pour les essais précédents, 
LiF-NaF à 750 °C, et un ajout de 1 g de NiF2 a été réalisé. L’évolution du signal du nickel a 
été suivie sur une électrode d’argent. Après environ 24 h, le même constat a été fait que pour 
les essais en présence de graphite : la totalité du fluorure de nickel introduit a été réduit. Ce 
résultat expérimental vient donc contredire l’hypothèse du rôle du graphite dans le potentiel 
chimique du milieu.  
Dans un deuxième temps, les essais sans graphite n’ayant pas apporté d’élément de réponse 
quant au couple redox fixant le potentiel, un nouveau mélange LiF-NaF à 750 °C a été testé 
avec un ajout de NiF2, en utilisant des creusets en cuivre. Le cuivre étant un métal plus noble 
que le nickel, d’un point de vue thermochimique, ce type de creuset ne peut pas permettre la 
réduction du Ni(II). Dans ces conditions expérimentales, avec un ajout de 1 g de NiF2, le suivi 
du signal sur Ag n’est plus possible quelques heures après l’introduction de l’ajout. La totalité 
des ions Ni(II) présents dans le milieu ont été réduits, comme pour les essais en creusets 
graphite et nickel.  
Conclusion 
L’ensemble de ces résultats montre donc que les matériaux des creusets ne semblent pas jouer 
de rôle dans le potentiel chimique du milieu. L’hypothèse du graphite en tant qu’espèces 
fixant le potentiel chimique ne permet pas d’expliquer d’un point de vue expérimental la 
réduction de Ni(II) lors des ajouts de NiF2, malgré les résultats obtenus par les calculs 











NiF2 2,0 g 
Ni(II) 2,1 10-2 mol 
O2- 3,1 10-3 mol kg-1 
Na2CO3 2,1 10-4 mol 
Quantités d’ions O2- introduits dans le système après chaque réaction (impuretés) 
Par l’air : x1 Par la circulation d’argon : x2 
air 147 ml O2(g) (max) 100 ppb 
O2(g) 3,1 10-5 m3 (à 25 °C) O2(g) (max) 1,1 10-6 m3 (bouteille) 
O2(g) 1,25 10-3 mol O2(g) (max) 1,5 10-10 m3 (pour 1 L de Ar) 
O2- 2,5 10-3 mol O2(g) (max) 4,2 10-9 mol 
   O2- 8,5 10-9 mol 
Réaction n° Ni(II) Na2CO3 Na2CO3+(x1+x2) 
0 2.07E-02 2.07E-04 2.71E-03 
1 2.05E-02 9.02E-04 3.40E-03 
2 1.96E-02 1.13E-03 3.63E-03 
3 1.84E-02 1.21E-03 3.71E-03 
4 1.72E-02 1.24E-03 3.74E-03 
5 1.60E-02 1.25E-03 3.75E-03 
6 1.47E-02 1.25E-03 3.75E-03 
7 1.35E-02 1.25E-03 3.75E-03 
8 1.22E-02 1.25E-03 3.75E-03 
9 1.10E-02 1.25E-03 3.75E-03 
10 9.75E-03 1.25E-03 3.75E-03 
11 8.50E-03 1.25E-03 3.75E-03 
12 7.25E-03 1.25E-03 3.75E-03 
13 6.00E-03 1.25E-03 3.75E-03 
14 4.75E-03 1.25E-03 3.75E-03 
15 3.50E-03 1.25E-03 3.75E-03 
16 2.25E-03 1.25E-03 3.75E-03 
17 9.97E-04 1.25E-03 3.75E-03 
18 -2.53E-04 1.25E-03 3.75E-03 
19 -1.50E-03 1.25E-03 3.75E-03 

















La densité de courant de corrosion est calculée à partir de l’équation de Stern et Geary, 
Eq. D.11, qui donne la relation entre la densité de courant de corrosion et la résistance de 
polarisation, Rp, définie par (∂E/∂i)η=0 et mesurée sur les voltampérogrammes linéaires (voir 







avec icorr, la densité de courant d’échange (A cm-2), Rp, la résistance de polarisation (Ω cm²), 
βox et βred, les coefficients de Tafel anodique et cathodique.  
 





















avec Δi, les incertitudes sur les différentes grandeurs i. 
Il s’agit donc de déterminer les valeurs des ces incertitudes.  
 
La principale erreur induite sur les calculs provient de la mesure de la profondeur 
d’immersion de l’électrode dans le mélange de fluorures fondus. Elle est connue à ± 0,05 cm. 
La résistance de polarisation est déterminée à partir de la valeur de la pente de la droite 
définie par le voltampérogramme linéaire, représenté comme une variation de la densité de 
courant en fonction du potentiel. Elle dépend donc de la surface de travail.  
Les mesures de 1/Rp ont été réalisées pour différentes surface d’électrodes et la moyenne sur 
ces mesures conduisent à une erreur d’environ Δ(1/Rp) = 8 %. 
L’équation Eq. D.3 donne l’expression des coefficients de Tafel. 
                                                 
1 M. Stern et A.L. Geary, Electrochemical polarization - I. A theoretical analysis of the shape of polarization 











avec R, la constante molaire des gaz parfaits (8,314 J mol-1 K-1), T, la température (K), α, le 
coefficient de Tafel (0,5), n, le nombre d’électrons échangés et F, constante de Faraday 
(96485 C mol-1). 
La température constitue la seconde incertitude et est connue à  ± 10 °C, les autres grandeurs 
sont constantes pour un essai déterminé, l’incertitude sur la valeur du coefficient de Tafel est 



























൪ ൈ ݅௖௢௥௥ 
(D.5)
Les valeurs de résistance de polarisation, de densité de courant de corrosion et de température 
(voir Tableau IV-1) suivantes sont choisies comme exemple (Fe dans LiF-NaF à 900 °C) :  
1
ܴ௣
ൌ 3,2 10ିଷ Ωିଵ cmିଶ 
݅௖௢௥௥ ൌ 7,0 10ିହ A cmିଶ 
ܶ ൌ 900 °ܥ 
L’incertitude sur la mesure de la densité de courant de corrosion est alors de 10,5 % :  
Δ݅௖௢௥௥ ൌ 7,4 10ି଺ A cmିଶ 











Le logiciel HSC Chemistry Version 5.1 permet d’effectuer le calcul d’équilibres 
thermochimiques et est utilisé pour la construction du diagramme. 
Certains des composés, comme par exemple le fluorure de fer (+II), sont proposés sous 
plusieurs formes : FeF2, FeF2(g), Fe2F4(g). Le calcul des enthalpies libres de formation des 
espèces indique leur stabilité relative à une température donnée. L’ensemble des composés 
stables à 800 °C est présenté sur la Figure E-1, en fonction de la quantité d’ions oxyde et du 
degré d’oxydation.  
 
 
Figure E-1, Espèces envisageables pour la construction du diagramme  
du fer dans LiF-NaF à 800 °C 
Les oxydes pouvant se former avec le sel LiF-NaF sont Li2O et Na2O. L’oxyde Li2O est le 
plus stable, comme l’indique la réaction décrite par l’équation Eq. E.1 à laquelle est associée 







ܮ݅ଶܱ ൅ 2ܰܽܨ ֖ ܰܽଶܱ ൅ 2ܮ݅ܨ (E.1)
 
Le couple F2(g)/LiF est utilisé comme référence pour les calculs : son équilibre redox est 
donné par l’équation Eq. E.2 et son potentiel standard est nul par convention. 
ܨଶሺ௚ሻ ൅ 2݁ି ֖ 2ܨሺ௟ሻ
ି  (E.2)
 
Les conventions suivantes sont utilisées pour les calculs :  
9 l’activité des espèces en solution est égale à 1, 
9 les pressions partielles des gaz se formant aux électrodes sont prises égales à la 
pression atmosphérique (pression de la bulle de gaz lors de sa formation), 
9 les activités des composants du mélange de sels sont prises égales à leur fraction 
molaires, soit pour LiF-NaF : a(LiF) = 0,6 et a(NaF) = 0,4. 
 
Il s’agit ensuite de déterminer les frontières entre les différentes espèces présentées sur la 
Figure E-1 afin de délimiter leurs domaines de stabilité. 
Le Tableau E-1 présente les réactions considérées ainsi que les grandeurs associées utilisées 
pour la construction du diagramme de Fe dans LiF-NaF à 800 °C. Les lignes grisées dans le 
Tableau E-1 correspondent aux espèces stables et sont celles utilisées pour définir les 
frontières entre les domaines d’existence des différentes espèces.  
 
Le domaine dans lequel les métaux sont étudiés comporte quatre limites : 
9 limite cathodique : potentiel de réduction du solvant, soit la formation de Na pour le 
mélange LiF-NaF, 
9 limite anodique : potentiel d’oxydation des ions O2- présents dans le milieu en O2(g), 
puis potentiel d’oxydation des ions F- à un potentiel nul (vs F2(g)/F-) pour de très 
faibles concentrations en oxyde,  
9 limite en oxoacidité : très faible teneur en ions oxyde dans le milieu, cette limite est 
fixée arbitrairement à pa(Li2O) = 25,  
9 limite en oxobasicité : teneur maximale en ions oxyde dans le mélange, qui correspond 
donc à une activité de 1 et à pa(Li2O) = 0.  
 
Le diagramme potentiel-oxoacidité de Fe dans le mélange LiF-NaF à 800 °C est présenté sur 









Figure E-2. Diagramme potentiel-oxoacidité du fer dans LiF-NaF à 800 °C 
 
 
Le tracé de ce diagramme à des températures plus importantes fait apparaître le domaine 







Tableau E-1. Réactions de référence des différents couples redox envisageables pour la construction du diagramme de Fe dans LiF-NaF à 800 °C et 
données pour le tracé des frontières entre les différentes espèces  
(les lignes grisées correspondent aux espèces effectivement présentes sur le diagramme) 
Couple redox Equations électrochimiques 
ΔG 
n 
E° E (V) (vs F2(g)/F-) 
(kJ mol-1) (V) (vs F2(g)/F-) E=E°+RT/nF*ln[x] pa(Li2O) 
FeF(g)/Fe(s) FeF(g)=Fe(s)+0,5F2(g) 95,5 1 -0,99 -0,99 0,00 
FeF2(s)/Fe(s) FeF2(s)=Fe(s)+F2(g) 567,6 2 -2,94 -2,94 0,00 
FeF3(s)/Fe(s) FeF3(s)=Fe(s)+1,5F2(g) 769,9 3 -2,66 -2,66 0,00 
FeF3(s)/FeF2(s) FeF3(s)=FeF2(s)+0,5F2(g) 202,4 1 -2,10 -2,10 0,00 
FeO(s)/Fe(s) FeO(s)+2LiF=Fe(s)+Li2O+F2(g) 765,6 2 -3,97 -4,01 0,11 
Fe3O4(s)/FeO(s) Fe3O4(s)+2LiF=3FeO+Li2O+F2(g) 759,4 2 -3,94 -3,98 0,11 
Fe3O4(s)/FeF2(s) Fe3O4(s)+8LiF=3FeF2(s)+4Li2O+F2(g) 1353,6 2 -7,01 -7,20 0,43 
Fe3O4(s)/Fe(s) Fe3O4(s)+8LiF=3Fe(s)+4Li2O+4F2(g) 3056,3 8 -3,96 -4,01 0,11 
Fe3O4(s)/FeF3(s) 3FeF3(s)+4Li2O=Fe3O4(s)+8LiF+0,5F2(g) -746,5 1 7,74 8,12 -0,85 








Tableau E-1 (suite) 
Couple redox Equations électrochimiques 
ΔG 
n 
E° E (V) (vs F2(g)/F-) 
(kJ mol-1) (V) (vs F2(g)/F-) E=E°+RT/nF*ln[x] pa(Li2O) 
Fe2O3(s)/FeF2(s) Fe2O3(s)+6LiF=2FeF2(s)+3Li2O+F2(g) 1120,14 2 -5,80 -5,95 0,32 
LiFe5O8(s)/Fe3O4(s) 3LiFe5O8(s)+5LiF=5Fe3O4(s)+4Li2O+2,5F2(g) 1820,3 5 -3,77 -3,82 0,17 
Li2Fe3O5(s)/Fe(s) Li2Fe3O5(s)+8LiF=3Fe(s)+5Li2O+4F2(g) 313,9 8 -0,41 -0,45 0,13 
LiFe5O8(s)/Li2Fe3O5(s) 3LiFe5O8(s)+Li2O+5LiF=5Li2Fe3O5(s)+2,5F2(g) 1442,4 5 -2,99 -3,04 -0,04 
LiFeO2(s)/Li2Fe3O5(s) 3LiFeO2(s)+LiF=Li2Fe3O5(s)+Li2O+0,5F2(g) 412,2 1 -4,27 -4,32 0,21 
LiFeO2(s)/Fe3O4(s) 3LiFeO2(s)+LiF=Fe3O4(s)+2Li2O+0,5F2(g) 487,8 1 -5,06 -5,10 0,43 
LiFeO2(s)/Fe(s) LiFeO2(s)+3LiF=Fe+2Li2O+1,5F2(g) 1181,4 3 -4,08 -4,13 0,14 
FeO2(g)/Fe2O3(s) 2FeO2(g)+2LiF=Fe2O3+Li2O+F2(g) -56,8 2 0,29 0,25 0,11 
Na8Fe2O7(s)/Fe3O4(s) 3Na8Fe2O7(s)+26LiF=2Fe3O4(s)+13Li2O+24NaF+F2(g) 526,6 24 -0,23 -0,19 0,12 
O2(g)/Li2O O2(g)+4LiF=2Li2O+2F2(g) 1142,7 4 -2,96 -3,01 0,11 













Fluoride salts are contemplated for Generation IV nuclear systems which structural materials 
need to resist corrosion at high temperatures. 
Corrosion of metals in molten fluorides has been investigated in support of the Molten Salt 
Reactor’s development and led to an optimized alloy, Hastelloy-N, but it lacked fundamentals 
data for the comprehension of materials’ degradation mechanisms. The main objective of this 
work is then to help with the understanding of the corrosion behaviour of nickel and its alloys 
in fluoride salts. 
An experimental method was built up using electrochemical techniques and enabled to 
investigate the thermochemical conditions of the media and the influence of different 
parameters (media, temperature and quantity of impurities) on the behaviour of the materials. 
Most tests were performed in LiF-NaF mixtures between 800 and 1000°C. Pure metals can be 
classified as follows: Cr < Fe < Ni < Mo < W in increasing stability order and two specific 
behaviours were evidenced: Cr and Fe corrode in the melt, whereas Ni, Mo and W are stable, 
underlining the significance level of the redox couple controlling the reactions in the mixture.  
Moreover, corrosion current densities increase with temperature, fluoroacidity and the 
quantity of dissolved oxide in the melt. 
Binary Ni-Cr alloys were also tested; selective attack of Cr is first observed before both 
elements are oxidized. Combining thermochemical calculations and experimental results 
enables to propose an approach to establish an optimized composition for a stable alloy. 
Immersion tests were finally achieved in addition to the electrochemical tests: interpretations 















Les fluorures fondus, envisagés comme solvants du combustible et comme fluides 
caloporteurs pour les réacteurs nucléaires de Génération IV, imposent d’utiliser des matériaux 
de structure résistants à la corrosion à haute température. 
Les études menées lors du développement du Réacteur à Sels Fondus ont conduit à la mise au 
point de l’Hastelloy-N (alliage base Ni), mais ses mécanismes de dégradation n’ont pas été 
détaillés. L’objectif de ce travail est ainsi de contribuer à la compréhension des processus de 
corrosion du nickel et de ses alliages en fluorures fondus. 
Une méthodologie expérimentale, basée sur les mesures électrochimiques, est proposée afin 
d’identifier les conditions thermochimiques du système et d’étudier l’influence de divers 
paramètres (milieu, température, impuretés) sur le comportement des matériaux. 
Les métaux sont majoritairement testés dans LiF-NaF entre 800 et 1100°C. Une échelle des 
potentiels d’oxydation des métaux purs est proposée : Cr < Fe < Ni < Mo < W. Deux 
comportements sont détectés : Cr et Fe sont oxydés tandis que Ni, Mo et W sont stables, 
soulignant l’importance d’identifier le couple redox régissant les équilibres du système.  
Il est de plus montré que les courants de corrosion augmentent avec la température, la 
fluoroacidité du milieu et la teneur en oxydes dissouts. 
La dégradation des alliages Ni-Cr monophasés se manifeste par la dissolution sélective de Cr. 
Des calculs thermochimiques et des essais expérimentaux permettent d’orienter la 
composition de l’alliage afin d’optimiser sa stabilité. 
Enfin, des essais d’immersion ont été menés afin de compléter les interprétations des essais 
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